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INTRODUCCION

El enlace de hidrôgeno tiene un papel prédominante en 
los sistemas biolôgicos, si bien no es la ünica interaccidn que 
interviene. Ambos hechos, perfectamente aceptados en la actua- 
lidad, han dado origen a numerosos trabajos recientes sobre el 
tema, tanto de indole teôrica como experimental. Las biomolé- 
culas se han convertido asi en uno de los campos de aplicaciôn 
mSs extensos sobre los conocimientos que se tienen acerca de 
las interacciones intermoleculares, y en particular del enlace 
de hidrôgeno.
Por otra parte, es évidente que el estudio sistemdtico 
del enlace de hidrôgeno en compuestos de interés biolôgico sôlo 
es posible utilizando técnicas de medida de tipo fisicoquimico, 
principalmente las espectroscôpicas. En este sentido se ha con- 
seguido aportar luz sobre cuestiones tan fundamentales como los 
mecanismos de formaciôn del enlace de hidrôgeno, las energias de 
enlace puestas en juego, las estructuras de los complejos inter- 
moleculares formados, e incluso el papel del entorno sobre las 
propiedades del enlace de hidrdgeno en sistemas biolôgicos, Sin 
duda alguna, este es uno de los mâs interesantes campos de inves­
tigaciôn fundamental para aproximarnos al conocimiento de los 
procesos vitales,
Sin embargo, diversos factores limitan seriamente la in- 
terpretaciôn satisfactoria de los resultados obtenidos por el es- 
tudio del enlace de hidrôgeno en bionolôculc.s. Por un lado, el
marco teôrico para las fuerzas intermoleculares de tipo medio y 
dêbil, entre las que se incluye el enlace de hidrôgeno, résulta 
aûn insuficiente. También es frecuente que en un mismo sistema 
biolôgico coexistan a la vez varias de esas fuerzas intermolecu­
lares, o bien se superpongan en ocasiones a los verdaderos enla­
ces quimicos. En estos casos, los resultados no pueden interpre- 
tarse de forma sencilla. Finalmente, aûn en el caso mâs favora­
ble de que el efecto cuantitativo del enlace de hidrôgeno sobre 
las propiedades de las moléculas biolôgicas, pueda considerarse 
como el mûs importante, puede ser dificil de evaluar. La causa 
mûs frecuente de esta dificultad es la existencia (frecuente) de 
equilibrios de asociaciôn mûltiple por enlace de hidrôgeno en 
dichos sistemas biolôgicos,
Nuestra lînea de investigaciôn consistiô, en un princi­
ple, en estudiar disoluciones de los componentes mûs sencillos de 
los ûcidos nucleicos, como son la adenina y el uracilo, Ambos 
compuestos son ejemplos de las bien conocidas bases pûricas y pi- 
rimidinicas, respectivamente. La escasa solubilidad de los com- 
puestos mencionados en disolventes apolares, como el tetracloruro 
de carbono y el cloroformo, asi como la posible existencia de 
equilibrios de asociaciôn mûltiple de las bases en disoluciôn, 
impedian extraer conclusiones sobre los datos espectroscôpicos 
obtenidos. Observaciones anûlogas han sido hechas por diversos 
autores que se han ocupado de estos compuestos en los trabajos 
aparecidos en los ûltimos anos.
Por todo ello creimos que era conveniente y necesario 
poner a punto un tratamiento adecuado para los diversos tipos de
equilibrios de asociaciôn por enlace de hidrôgeno que se pueden 
presenter. Para ello, hemos utilizado compuestos semejantes a 
alguna de las bases de los ûcidos nucleicos, pero formados por 
molécules mûs sencillas. Las sustancias elegidas fueron las pi- 
ridonas o hidroxipiridinas, cuyas molécules, representadas en 
la Figura 1 por las estructuras (I) a la (III) , son considéra- 
blemente semejantes a la del uracilo (IV). Estos compuestos, 
derivados del anillo de piridina, estûn considerados, en la ac- 
tualidad, como modelos sencillos de antagonistes de los ûcidos 
nucleicos, También se ha comprobado muy recientemente, para 
dichas sustancias, una elevada acciôn especifica como cataliza- 
dores tautômeros en diversos procesos enzimûticos y metabôlicos.
En el trabajo que se describe en la présente Memoria he­
mos pretendldo utilizer y analizar diversos procedimientos de 
tratamiento de datos para equilibrios en disoluciôn, estudiando 
sistemas de complejidad creciente. Hemos supuesto, en todos los 
casos, que las interacciones moleculares de primer orden entre 
los compuestos son debidas al enlace de hidrôgeno. El disolvente 
comûn para las disoluciones ha sido el cloroformo, y la técnica 
de observaciôn y obtenciôn de datos sobre la asociaciôn fué la 
espectroscopia infrarroja.
En los dos primeros capitulos de la Memoria se.hace un 
estudio general sobre este tema. Se revisan los diferentes as- 
pectos teôricos del enlace de hidrôgeno, asi como los procedi­
mientos para calculer constantes de asociaciôn por enlace de hi­
drôgeno para equilibrios en disoluciôn.
En el capitule tercero se describe el procedimiento
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Fig .  1
experimental utilizado. Se asignan las frecuencias correspon- 
dientes a los espectros infrarrojos, en estado sôlido y en di­
soluciôn de cloroformo, para cada uno de los compuestos. Asî 
mismo, se proponen modelos de asociaciôn que permiten explicar 
satisfactoriamente los espectros obtenidos.
En los capitulos cuarto, quinto y sexto se describen 
los resultados obtenidos en los estudios de autoasociaciôn de 
cada una de las piridonas, mediante la aplicaciôn de distintos 
procedimientos. Dichos resultados permiten calculer en todos 
los casos absortividades molares, £, y constantes de asociaciôn 
de los dimeros, K^. Algunos de los métodos de célculo que se 
aplican , se exponen por primera vez en esta Memoria, inclu- 
yendo las ecuaciones de ajuste utilizadas. En el capitulo VII 
se estudia el equilibrio de interacciôn, més complejo que los 
anteriores, entre las molécules de 4-piridona y de 1,3-dimetil- 
uracilo. La semejanza entre las molécules de esta Ultima sus- 
tancia y las del uracilo es évidente.
Hemos discutido los resultados obtenidos para todos los 
sistemas de autoasociaciôn y heteroasociaciôn por enlace de hi­
drôgeno que se han estudiado. La discusiôn se ha hecho en base 
a un tratamiento estadistico que comprends el anélisis de los 
errores estimados seguido de ciertas pruebas de significaciôn 
estadistica.
Las conclusiones a las que hemos llsgadc permiten su- 
poner, entre otras cosas, que en adelante seré mâs fâcil inter- 
pretar sistemas auto- o heteroasociativos por enlace de hidrô­
geno de complejidad superior a los examinados aqui. Ello siafnpre
que las interacciones se estudien en las itiismas condiciones y para 
compuestos semejantes a los estudiados, como puede ser el uracilo.
I. ASOCIACIONES INTERMOLECULARES POR 
ENLACE DE HIDROGENO

I.l."ENLACE QUIMICO Y FUERZAS INTERMOLECULARES
Como es bien sabido, clUsicamente se considéra que 
®^isten très tipos extremos de enlace quimico: covalente, 
y metâlico. Sin embargo, la mayoria de los enlaces 
que pueden observarse en los sistemas quimicos son de tipo 
intermedio entre los anteriores. Adémâs, entre los âtomos de 
las moléculas pueden darse otras interacciones intermolecula­
res . Ejemplos ilustrativos de éstas son los enlaces de hidrô­
geno, asi como las llamadas fuerzas de van der Waals-London.
Una caracteristica comûn y bien conocida de todas las 
interacciones (atractivas y repulsivas) entre los âtomos de las 
moléculas, es que tienen lugar a través de los electrones de 
esos âtomos. Por lo tanto, son siempre interacciones electrÔ- 
nicas. Atendiendo a su origen, sueie hacerse la siguiente cla- 
sificaciôn para las diferentes interacciones electrônicas: 
Enlace covalente. Enlace iônico. Enlace metâlico. Enlace de hi­
drôgeno , Interacciones de van der Waals-London y Fuerzas de 
transferencia de carga (Mulliken).
Los très primeros tipos son los denominados enlaces 
quimicos verdaderos, y se caracterizan por ser fijos y fuertes. 
Los enlaces de hidrôgeno son, con mucho, mâs débiles y menos 
fijos que los anteriores. Sin embai'go, es frecuente conside- 
rarlos como enlaces quimicos de naturaleza especial. Mucho 
mâs débiles son las interacciones de van der Waals-London, res­
ponsables de la existencia de sôlidos y liquides moleculares.
No pueden considerarse como auténticos enlaces quimicos, ya
que la escasa estabilidad de la uniôn hace altamente reversible 
el proceso formaciôn-ruptura de taies interacciones. Las fuer­
zas de transferencia de carga son de una intensidad anâloga a 
la de los enlaces de hidrôgeno, si bien se originan por un me- 
canismo muy diferente.
Entre las caracteristicas mâs importantes del enlace 
quimico destaca la fortaleza del enlace, que suele medirse me­
diante la energia del enlace. Asi, son enlaces fuertes aquellos 
que superan considerablemente el valor de la energia de agita- 
ciôn térmica de las moléculas (estimable en unos 3,7 Xj. mol” ,^ 
a temperatura ambiente). En este caso estân los enlaces quimicos 
ordinarios, cuyas energias de enlace son de unos 40 a 800 kJ. 
mol” .^ Por el contrario, son enlaces débiles aquellas interac­
ciones electrônicas con energias de enlace menores o del mismo 
orden que ese valor de la energia de agitaciôn térmica.
En la figura I.l se esquematizan J.as principales inte­
racciones electrônicas segûn su energia, dândose entre parénte- 
sis el interv^lo caracteristico (si bien aproximado) de energias 
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I,2.-ENLACE DE HIDROGENO
Con el nombre de enlace de hidrôgeno se désigna un 
tipo de interacciôn electrônica que es especial tanto por su 
origen como por el carâcter intermedio del valor de la ener­
gia de enlace. Se constituye un enlace de hidrôgeno cuando un 
âtomo de hidrôgeno unido covalentemente a otro A, que tiene 
tendencia a cederlo como protôn, intéracciona con un âtomo (o 
grupo de âtomos) B, mâs electronegativo que el hidrôgeno, de 
elevada densidad electrônica y que es capaz de aceptar al pro­
tôn.
La forma en que generalmente se représenta el enlace 
de hidrôgeno es:
A—H.,.B
en dohde el grupo A-H, dador de protones (uno o mâs), contiene 
un elemento A suficientemente electronegativo, que suele ser 
oxigeno, nitrôgeno, halôgeno, fôsforo, azufre e incluso el car­
bono en casos especiales. El grupo B, aceptor de protones, 
posee un âtomo electronegativo con un par de electrones no ccrn- 
partidos, o bien se trata de los electrones ir de un sistema 
quimico que présenta un enlace mûltiple.
1.2.1.-Antecedentes histôricos y bibliografia
No es posible establecer con precisiôn los comienzos 
del conocimiento del enlace de hidrôgeno. Entre 1910 y 1920 se 
menciona en las publicaciones la existencia de estas uniones. 
Sin embargo, suele citarse un trabajo de Latimer y Rodebush 
(1), del aho 1920, como la primera referencia definitive en la
que se menciona el enlace de hidrôgeno con este mismo nombre. 
Segûn G.N. Lewis (2) la idea habrîa sido expresada antes con 
claridad por Huggins en un articule no publicado. Los traba­
jos de dicho autor sobre el enlace de hidrôgeno (3) son todos 
posteriores a 1920. Recientemente el mismo Huggins hace una 
revisiôn de algunos de los primeros trabajos publicados sobre 
la teoria del enlace de hidrôgeno (4).
La literatura cientifica sobre el tema ha experimen- 
tado un crecimiento explosive a partir del aho 1950. El prin­
cipal motive de este crecimiento ha sido el erapleo de técni­
cas espectroscôpicas en forma masiva, y la consiguiente ayuda 
que han proporcionado en la detecciôn, conocimiento y obten­
ciôn de datos sobre el enlace de hidrôgeno en gran nûmero de 
sistemas.
El carâcter relativamente reciente de su estudio 
hace que, para la mayoria de los temas de investigaciôn 
sobre el enlace de hidrôgeno, las fuentes bibliogrâficas se 
encuentren en las publicaciones aparecidas en los ûltimos 
veinte ahos. No es nuestra intenciôn examiner aqui detalla- 
damente el gran nûmero de revisiones, monografias, trabajos 
de recopilaciôn, capitulos de libros, e incluso libros com­
plètes, que han aparecido dedicados al tema, ya que este no 
es el objetivo de la présente memoria. Pero tampoco podemos 
dejar de sehalar algunas de las publicaciones fundamentales 
que nos han ayudado a la hora de centrer y desarrollar nues- 
tro trabajo convenientemente.
En primer lugar hay que sehalar el libro, ya clâsico, 
de Pimentel y McClellan "The Hydrogen Bond" (5). Se trata del 
primer texte dedicado întegramente al enlace de hidrôgeno. Con- 
siderado globalmente, su planteamiento del tema ha quedado 
algo anticuado; pero las referencias que contiene -unas dos 
mil doscientas-, cubriendo hasta el aho 1956, le confieren aûn 
cierta utilidad. Como obra complementaria de ésta hay que men- 
cionar el trabajo de Murthy y Rao (6). Al ser bastante mâs mo- 
derna hace hincapiê en los aspectos o manifestaciones espec­
troscôpicas del enlace de hidrôgeno, y las referencias que con­
tiene cubren el periodo de 1958 a 1967.
La comprensiôn del enlace de hidrôgeno en todos sus 
aspectos, tanto teôricos como de aplicaciones prâcticas e in­
cluso de metodologîa se ha facilitado con la apariciôn, en los 
ûltimos cinco ahos, de dos obras dedicadas exclusivamente a 
examinar este enlace. La primera de ellas, debida a Vinogradov 
y Linnell (7) sirve de magnifica introducciôn al tema. Examina 
las manifestaciones termodinâmicas, espectroscôpicas, el tra­
tamiento teôrico y los temas especiales que comprende el estu- 
dio del enlace de hidrôgeno. El otro libro, de Joesten y Schaad 
(8), ha aparecido mâs recientemente y, por su contenido, es de 
mayor interés para el especialista. Ademâs de pasar revista a 
los diferentes temas que comprende el enlace de hidrôgeno, se 
hace menciÔn a los trabajos publicados en cada caso. La extensa 
bibliografia que incluye al final cubre los ahos 1960 a 1973. 
Junto a la bibliografia contenida en la obra de Pimentel y 
McClellan, permite tener acceso a practicamente todo lo publi-
cado en este campo.
Solamente nos permitimos sehalar que en las referen­
cias (9) a (22) de la bibliografia que aparece al final de 
esta memoria, se citan el resto de los trabajos fundamentales, 
de interés general, a los que hemos tenido acceso.
1.2.2.-Criterios de existencia de los enlaces de hidrôgeno
Debido a su propia naturaleza y al carâcter interme­
dio de su energia de enlace, es mâs sencillo poner de mani- 
fiesto el enlace de hidrôgeno que el resto de las interaccio­
nes moleculares, si se exceptûa las fuerzas de transferencia 
de carga. Sin embargo, no existe ningûn criterio sencillo ni 
propiedad fisicoquimica alguna que permita establecer, de modo 
inequivoco, la existencia de enlace de hidrôgeno en un sistema 
quimico. Son varias las condiciones que ha de cumplir un en­
lace para que pueda admitirse como tal enlace de hidrôgeno. 
Alguno de los puntos estâ implicito en la forma en que hemos 
definido este enlace, razôn por la cual no insistiremos en 
ellos. Veamos, brevemente, cuales son algunos de los criterios 
para el enlace de hidrôgeno:
a) Se trata de un tipo de interacciôn electrônica direc- 
cional y especifica. En este sentido es semejante a los 
enlaces quimicos ordinarios, y a ellos puede ser equi- 
parado. Es una interacciôn mucho mâs localizada y fuer- 
te que las interacciones electrônicas que hemos califi- 
cado como débiles. Sôlo en el caso de que el grupo 
aceptor B sean los electrones de un orbital parece
probable que el enlace de hidrôgeno no esté mâs diri- 
gido que en un complejo tîpico de transferencia de 
carga, como el de yodo-benccho.
El enlace de hidrôgeno suele ser lineal. Sin 
embargo, ciertas restricciones de tipo estérico pueden 
hacer variar el ângulo de enlace del grupo
b) La distancia de enlace r(A,..B) es siempre mener o 
igual que la suma de los radios de van der Waals de 
los âtomos A y B, y es igual o mayor que dos radios de 
van der Waals del âtomo de hidrôgeno:
r^+rg ^ r(A B) ^ 2r^
Esta gran contracciôn de la longitud de enlace no es 
mâs que una consecuencia de que la uniôn de hidrôgeno 
es mucho mâs fuerte que la interacciôn por simples 
fuerzas de van der Waals. Por lo tanto, se tiende a 
considerar al enlace de hidrôgeno como un protôn re- 
cubierto en gran extensiôn por las nubes electrônicas 
de los âtomos A y B.
c) La entalpîa de formaciôn de un enlace de hidrôgeno co­
rresponde, generalmente, a un intervalo de -2 a -10 
kcal/mol (aproximadamente, de -8 a -42 Xj/mol). Este 
no es un criterio demasiado especifico, ya que otras 
interacciones pueden encontrarse dentro del mismo 
range.
d) Existe evidencia experimental de asociaciôn, es decir.
de la formaciôn de un complejo molecular. Este se tra­
duce, lôgicamente, en una disminuciôn en el nûmero 
total de moléculas libres (no asociadas), y en un au- 
mento del peso molecular medio. La ûnica excepcidn a 
este hecho la constituye el caso del enlace de hidrô- 
geno intramolecular.
e) La interacciôn del grupo AH con el aceptor B ocasiona 
un debilitamiento del enlace covalente A-H. Si bien 
las propiedades electrônicas del aceptor son también 
afectadas por la formaciôn del enlace de hidrôgeno, 
lo son en menor grado.
1.2.3.-Clasificaciôn de los enlaces de hidrôgeno
La clasificaciôn de estos enlaces puede hacerse aten- 
diendo a diverses factores. Aquî vamos a examinar los de mayor 
interés.
a) Energia de los enlaces de hidrôgeno. Una primera y 
elemental clasificaciôn es la que se refiere a la fortaleza o 
energîa del enlace. Esta ordenaciôn fue ofrecida ya, en forma 
esquemâtica, en el cuadro de la Fig. 1. Recordemos, no obs­
tante, que los enlaces de hidrôgeno son mâs débiles que los 
enlaces quîmicos ordinaries, si bien su fortaleza varia con- 
siderablemente con la naturaleza de los grupos AH y B. Esta 
variabilidad va desde una entalpla de -0,5 fecal/mol (— -2,1 
tj/mol) para el enlace de hidrôgeno en el sistema tiofenol- 
benceno (23) , hasta -37 Kcal/mol Cy -155 ]lJ/mol) para el en­
lace de hidrôgeno en el sistema (CH^)^N^HF^ (24).
Se considéra que un enlace de hidrôgeno es dêbil cuan- 
do su energîa es menor que 2 cal/mol {< 8 %J/mol). Es normal 
si estâ comprendido entre 2 y 10 cal/mol (o bien, entre 8 y 
42 kj/mol). Y se suele decir que el enlace de hidrôgeno es 
fuerte cuando su energîa es mayor que 10 Rcal/mol (> 42 kJ/mol). 
Bien entendido que estos limites son total y absolutamente ar- 
bitrarios. Han sido establecidos ûnicamente para poder clasi- 
ficar los enlaces en débiles, normales y fuertes. Esto signi- 
fica que los valores arriba senalados no deben ser tomados rl- 
gidamente, sino como un criterio ûtil para poder entendernos 
en lo sucesivo.
b) Enlaces intermoleculares e intramoleculares. Los enla­
ces de hidrôgeno pueden clasificarse en dos amplios grupos se- 
gûn que los grupos donor, AH, y aceptor, B, pertenezcan o no a 
la misma molécula. si AH y B estân situados en dos moléculas 
distintas se trata de un enlace de hidrôgeno intermolecular; 
mientras que si AH y B corresponden a una sola molécula, se 
habrâ formado un enlace de hidrôgeno intramolecular. El primer 
tipo es con mucho el mâs frecuente en los sistemas biolôgicos, 
y, asi mismo, es el que con mayor profusiôn aparece tratado en 
las comunicaciones sobre el tema (8).
Para que ocurra el enlace de hidrôgeno intramolecular 
es necesario que el donor y el aceptor se encuentren en una 
configuraciôn espacial favorable en la misma molécula. Es decir, 
la distancia entre el hidrôgeno del donor y el grupo aceptor, 
asI como la orientaciôn angular de A-H con respecto a B, han
de ser tales que la interacciôn electrônica o solapamiento de 
nubes electrônicas entre ambos grupos sea eficaz. Mâs adelante 
se indicarâ en qué forma es posible distinguir los enlaces in­
termoleculares de los intramoleculares. Existen revisiones muy 
Interesantes sobre el tema del enlace de hidrôgeno intramole­
cular, tanto en comparaciôn con otros tipos de asociaciôn o 
quelaciôn (25) , como bajo el punto de vista del anâlisis con- 
formacional de los complejos (26).
c) Enlaces homo- y hetero-intermoleculares. Segûn ya 
hemos indicado, el enlace de hidrôgeno intermolecular se re­
fiere a la asociaciôn de dos (o mâs) moléculas. Pero estas 
moléculas pueden ser todas de la misma especie o de especies 
diferentes. En el primer caso diremos que existe asociaciôn 
por enlace de hidrôgeno homo-intermolecular; mientras que, en 
el segundo caso, la asociaciôn es por enlace de hidrôgeno 
hetero-intermolecular. Es frecuente hablar de autoasociaciôn. 
para referirse al enlace homo-intermolecular, y de hetero-aso- 
ciaciôn para el enlace hetero-intermolecular.
Las moléculas de una sustancia capaz de autoasocia­
ciôn han de poseer, a la vez, grupos dadores y grupos acepto- 
res, o bien contienen grupos capaces de actuar simultâneamente 
como dadores y aceptores (caso de los grupos 0-H de alcoholes 
y fenoles, por ejemplo). En cambio, en la heteroasociaciôn la 
ûnica condiciôn para que dos moléculas se asocien es que una 
de ellas posea, al menos, un grupo dador y la otra un grupo 
aceptor.
En relaciôn con esta clasificaciôn que hemos dado, 
puede hablarse de enlaces de hidrôgeno homogêneos y hetero- 
géneos, segûn que los âtomos que une el hidrôgeno puente (del 
grupo dador y del aceptor) sean iguales, A-H...A, o bien dife­
rentes, A-H...B, respectivamente, Como es fâcil comprender, 
tanto los enlaces homo- como los inter-moleculares pueden ser, 
a su vez, homogêneos o bien heterogéneos.
d) Dîmeros abiertos y ciclicos. Polîmeros. Las discusio- 
nes sobre los enlaces de hidrôgeno homo-intermoleculares y, en 
especial, para los hetero-intermoleculares de los sistemas qui- 
micos que han sido estudiados, suelen resaltar la importancia 
de los aductos 1:1. Esto es, suelen hacer referenda a la for­
maciôn de dimeros. Como ya veremos, esta consideraciôn de for­
maciôn de un complejo molecular 1:1 con exclusiôn de cualquier 
otro, que se hace en numerosos trabajos, en general no debe to- 
marse mâs que como una hipôtesis de trabajo. Dicha hipôtesis 
estâ justificada por la ventaja que supone poder interpretar 
de forma sencilla los resultados expérimentales. De hecho, 
para cada sistema particular la asociaciôn puede tener lugar, 
en general, segûn una o varias estequiometrias.
Si suponemos que se forma un dimero, podemos estable- 
cer una nueva clasificaciôn para los enlaces de hidrôgeno in­
termoleculares , en abiertos y ciclicos. En ocasiones se habla 
tarnbiên de enlaces lineales y cerrados, respectivamente, para 
designer a ambos.
Los dos tipos de dimero: abierto/lineal y clclicc/ce- 
rrado, pueden formarse tanto en el caso de autoasociaciôn.
como en el de heteroasociaciôn. En ciertos sistemas, cuando 
concurren las condiciones adecuadas, ambos dimeros pueden 
coexistir en equilibrio entre sî y con el monômero (o monô- 
meros) sin asociar. En todo caso, para que exista un dimero 
abierto basta con que una de las moléculas que forman el aducto 
posea un grupo dador, y la otra un grupo aceptor. Para que se 
forme un dimero ciclico, por el contrario, es preciso que cada 
molécula que se une por enlace de hidrôgeno contenga dos grupos, 
en posiciones prôximas en la cadena, que pueden ser; ambos gru­
pos dadores (âcidos), ambos grupos aceptores (bâsicos), o bien 
un grupo dador y el otro aceptor de protones.
Es évidente que todo enlace por puente de hidrôgeno* 
intramolecular détermina la formaciôn de un ciclo en la propia 
molécula, ciclo del que forman parte los grupos dador y aceptor 
del enlace de hidrôgeno. Por lo tanto, todos los enlaces de 
hidrôgeno intramoleculares son ciclicos. Sin embargo, en estos 
casos no se puede hablar de dimero ciclico, ya que es una sola 
molécula la que ha formado ese enlace ciclico.
Cuando la molécula del dimero posee algûn grupo libre, 
sin participer en el enlace (o enlaces) de hidrôgeno, ya sean 
grupos de dador, de aceptor, o de ambos, puede unirse a suce- 
sivas moléculas de monômero (autoasociaciôn) o de monômeros 
(heteroasociaciôn). Se forman asi complejos moleculares de este- 
quiometria superior a la 1:1, es decir, trimeros, tetrâmeros y.
* Nombre antiguo utilizado para designar al "enlace de hidrôgeno, 
y en la actualidad de uso poco frecuente.
en general, polîmeros. Dichos agregados superiores, al igual 
que indicamos para los dîmeros, pueden ser abiertos o bien ci­
clicos. Incluso, en determinadas ocasiones, pueden presentarse 
los dos tipos de polimeros abiertos/lineales y ciclicos/cerra- 
dos simultâneamente.
Al llegar a este punto, es conveniente precisar que 
la elucidaciôn de los tipos de dimeros y polimeros por enlace 
de hidrôgeno que existen en equilibrio con las especies monô- 
meras en un sistema quimico, es un problema experimental con 
frecuencia muy complejo. En este sentido de dificultad puede 
citarse al agua, los alcoholes y fenoles liquides, asi como 
sus disoluciones en disolventes inertes. Ha sido necesario un 
gran esfuerzo por parte de numerosos équipes de investigaciôn 
durante los ûltimos 25 ahos, para lograr conocer de un modo 
bastante exacte las especies moleculares présentes en taies 
sistemas (7).
Acabamos este apartado con unas palabras acerca de 
las clasificaciones que hemos establecido. No pretenden ser 
sxhaustivas, pero es cierto que hemos seguido un orden, buscando 
una progresiôn creciente en el conocimiento de la estructura 
del complejo molecular. De aspectos générales como la energîa 
del enlace, base para la primera clasificaciôn, o la localiza- 
ciôn del enlace en una o entre varias moléculas (segunda clasi­
ficaciôn) , hemos pasado a fijarnos en factores mâs “estructura- 
les", mâs de detalle, en las ûltimas clasificaciones. Asi, la 
tercera clasificaciôn atiende a la naturaleza quimica de las mo­
léculas que integran el agregado molecular. La cuarta clasifica-
ciôn hace referenda al tipo de conf iguraciôn del aducto, asi 
como las unidades monoméricas que lo componen.
1.3.-DETECCION DEL ENLACE DE HIDROGENO POR ESPECTROSCOPIA 
INFRARROJA
La formaciôn de enlaces de hidrôgeno conduce a la ob- 
tenciôn de moléculas cuyo comportamiento quimico y, ante todo, 
cuyas propiedades fisicas y fisicoquimicas difieren considera- 
blemente de aquellas propias de las moléculas que se unen. Las 
alteraciones que introducen los enlaces de hidrôgeno son bas- 
tante apreciables. Fundamentalmente, cambia la masa molecular, 
la forma y ordenaciôn de los âtomos en la molécula, y la es­
tructura electrônica y polarizabilidad de los grupos funcio- 
nales que intervienen en el enlace.
Las propiedades fisicas que ponen de manifiesto el en­
lace de hidrôgeno pueden clasificarse en espectroscôpicas y no 
espectroscôpicas, segûn que la propiedad sea detectada o no por 
una técnica espectroscôpica. Ambos tipos de propiedades son 
utilizadas aûn para identificar los enlaces de hidrôgeno. Sin 
embargo, son las propiedades espectroscôpicas las que proporcio- 
nan un diagnôstico, tanto cualitativo como cuantitativo, mâs 
conveniente y significative. Existen algunos experimentos muy 
sencillcs (27) que permiten demostrar la presencia del enlace 
de hidrôgeno.
En la ûltima década, los métodos espectroscôpicos han
cobrado una importancia sobresaliente, muy superior a la del 
resto de los métodos fisicos, incluidas las técnicas calorimé- 
tricas. El nûmero de datos que han aportado a este campo la 
interpretacién de los espectros obtenidos, ha sido enorme. Son 
numerosas, en este sentido, las revisiones (6, 28, 29) de los 
resultados obtenidos por anâlisis espectroscôpicos en general.
La espectroscopîa Infrarroja, asi como la Raman, son 
las que mâs corrientemente se emplean, de entre todas las es- 
pectroscopîas, como el mejor criterio de la existencia de en­
laces de hidrôgeno. La espectroscopîa en la zona Infrarroja 
(IR) es la mâs sensible, fâcil de aplicar, y la que mâs direc- 
tamente caracteriza el tipo de asociaciôn que tratamos aquî.
Si bien en lo sucesivo nos referiremos a la espectroscopîa IR, 
por ser la técnica que se ha utilizado en la présente meiooria, 
todo lo que digamos puede hacerse extensive a la espectroscopîa 
Raman.
1.3.1.-Efectos sobre las vibraciones fundamentales
El espectro infrarrojo de un compuesto présenta una 
serie de bandas de absorciôn que corresponden a las frecuencias 
fundamentales o modos de vibraciôn caracterîsticos de la molé­
cula de ese compuesto. Dichas vibraciones se ven perturbadas 
cuando los enlaces que las originan participan en la formaciôn 
de un enlace de hidrôgeno. Las alteraciones que se producen po­
demos concretarlas en los siguientes puntos:
1.- Efectos sobre la vibraciôn de tensiôn A-H, v(A-H).
2.- Efectos sobre las vibraciones de flexiôn A-H, 6(A-H) 
y Y(A-H) .
3.- Efectos sobre las vibraciones del aceptor, B, prin- 
cipalmente sobre la vibraciôn de tensiôn, v(B).
4 Apariciôn de nuevas vibraciones de tensiôn y flexiôn 
AH...B, v(AH...B) y ô(AH...B), y(AH...B), respecti­
vamente .
En la Tabla I.l se muestran los principales modos de 
vibraciôn correspondientes al complejo A-H...B, que se utili- 
zan en los estudios de enlace de hidrôgeno. No se han incluîdo 
las vibraciones fundamentales del grupo aceptor debido a que 
el efecto sobre ellas del enlace de hidrôgeno es menor que |
para el resto de las vibraciones que se indican. Ademâs, se 
poseen muy pocos datos sobre las perturbaciones del grupo B .
Tabla I.l







3500-2500 A-â...B Tensiôn A-H V (A-H)
1700-1000 A-^...B Flexiôn A-H, 
en el piano
6(A-H)
900-300 A—é ...B Flexiôn A-H, fuera 
del piano
Y (A-H)





Flexiones AH...B, en 





Los signes + y - indican movimientos de vibraciôn
perpendicular al piano definido por A-H...B. Las fléchas, 
indican movimientos de vibraciôn en dicho piano.
Los intervalos de frecuencias (en cm que aparecen 
en la tabla para las vibraciones del enlace A-H, se refieren, 
como es lôgico, al grupo dador de protones asociado al aceptor 
B, que en lo sucesivo designaremos como A-H asociado. Para las 
vibraciones del A-H no asociado, al que llamaremos también 
A-H libre, los intervalos de frecuencias correspondientes son 
siempre mayores.
La casi totalidad de los trabajos de interés sobre 
el enlace de hidrôgeno que utilizan la espectroscopîa IR, se 
sirven de las vibraciones de tensiôn A-H. Por esta razôn los 
siguientes apartados, que tratan de los cambios que introduce 
la uniôn hidrôgeno en las bandas de absorciôn infrarroja, se 
refieren a dichas vibraciones.
a) Desplazamiento en frecuencia de las vibraciones. Una 
de las alteraciones del enlace de hidrôgeno que permite detec- 
tar mâs fâcilmente su presencia, consiste en el desplazamiento 
a frecuencias mâs bajas de las bandas fundamentales de absorciôn^ 
asî como de los sobretonos de estas, en su espectro infrarrojo. 
Los desplazamientos pueden variar, segûn los casos, desde varios :
-1 Icientos hasta unos 30 cm .Se deben al debilitamiento que se 
produce en el enlace A-H por participer en un enlace de hidrô- |
Igeno.
En realidad es incorrecte, o cuando menos no muy 
exacte, decir que el enlace de hidrôgeno produce un "desplaza­
miento" en la frecuencia v(A-H). Esta forma de expresar los 
hechos precede de frecuentes confusiones de diverses autores 
al interpretar las manifestaciones espectroscôpicas del enlace 
que nos ocupa. Podemos decir que a la frecuencia v(A-H) no im- 
plicada en un enlace de hidrôgeno le corresponde una banda; 
mientras que la frecuencia v(A-H) correspondiente al complejo 
A-H...B produce una banda distinta. Son dos vibraciones bien 
diferentes que se traducen en dos bandas de absorciôn en el es­
pectro infrarrojo, cuya separaciôn (en cm )^ es lo que llamamos 
desplazamiento, Av.
Experimentaliïiente se observa que cuanto mâs fuerte es 
el enlace de hidrôgeno formado mayor es el desplazamiento en 
frecuencias, para el mismo tipo de grupos A-H y B. Al margen 
de cualquier interpretaciôn teôrica, han sido propuestas algu- 
nas explicaciones para estos hechos espectroscôpicos. Se supone 
(30,31) que la disminuciôn de la frecuencia de v(A-H) asociado 
respecto a v(A-H) sin asociar, se debe a la disminuciôn de la 
constante de fuerza del enlace A-H.
b) Aumento de la anchura de las bandas. Es decir, las 
bandas de absorciôn infrarroja v(A-H) asociada son considera- 
blemente mâs anchas que las bandas v(A-H) no asociada. En algu­
nos casos el contorno de las bandas ensanchadas es liso; mien­
tras que en Otros casos presentan muchos submâximos de diferente 
intensidad (32). Por otro lado, tanto la anchura como la forma 
de la banda asociada se ven afectadas considerablemente por un 
cambio de fase o de disolvente.
El ensanchamiento caracteristico de las bandas de 
V(A-H) asociada ha sido explicado mediante alguna de las hipô­
tesis siguientes:
(1). Solapamiento de bandas correspondientes a varias 
especies guîmicas diferentes, cada una de ellas 
formadas por moléculas mâs sencillas (monômeros) 
asociadas por enlace de hidrôgeno (uno o mâs).
(2). Hipôtesis de la modulaciôn de la frecuencia. Con­
siste en el acoplamiento entre las frecuencias 
v(A-H) y v(AH...B) para dar bandas sumas y dife-
rencias de êstas
V(A-H) ± n V(AH...B)
siendo n un nûmero entero y positivo, n=l,2,3,... 
Como puede verse en la Tabla 1.1, la vibraciôn 
de tensiôn v (a h ...B) aparece en el infrarrojo 
lejano, de manera que su valor es siempre mucho 
menor que el de v(A-H).
(3). Existencia de resonancia de Fermi, o acoplamien­
to entre la vibraciôn v(A-H) y cualquier otra 
vibraciôn, de frecuencia parecida, que pertenez- 
ca a la misma especie de simetrîa.
La primera hipôtesis es vâlida cuando es posible de­
terminer, o se sospecha con serio fundamento, la existencia de 
mâs de una especie asociada. Pero sôlo en casos muy concretos 
se ha logrado establecer inequîvocaraente la presencia de varios 
complejos moleculares en equilibrio con moléculas sin asociar.
La hipôtesis que parece contar con mayor evidencia 
experimental y, por tanto, la mâs empleada para justificar el 
ensanchamiento de las bandas v(A-H) en los complejos molecula­
res unidos por enlace de hidrôgeno, es la de modulaciôn de la 
frecuencia (8). Sin embargo, la asignaciôn de vibraciones 
v(AH...B) en el IR lejano no es un problema fâcil. Igual consi­
deraciôn merece la interpretaciôn por resonancia de Fermi. Este 
mécanisme permite asîmismo explicar (33) la apariciôn de varios 
submâximos en el contorno de la banda principal, que es carac- 
teristica de algunos sistemas. Este tema merece una considéra-
ciôn especial en aquêllas moléculas con un complejo de vibra­
ciones .
Por ültimo, no puede descartarse como posible causa 
del ensanchamiento de la banda de asociaciôn el efecto de anar- 
monicidad de las curvas de energîa potencial de los enlaces 
A-H, por efecto de la asociaciôn con un aceptor B. Los resulta­
dos obtenidos (34) indican que cuanto mayor es la energîa del 
enlace de hidrôgeno formado, tanto mâs aumenta la anarmonicidad 
de la vibraciôn de tensiôn.
En conjunto, puede asegurarse que todos los factores 
senalados han de ser tenidos en cuenta para poder explicar 
satisfactoriamente el ensanchamiento de la banda v(A-H) aso­
ciada. La contribuciôn de cada uno de ellos en un sistema dado 
es algo que estâ aûn por establecer (8). El magnîfico estudio 
de Maréchal y Witkowski (35) con dîmeros de âcidos carboxîli- 
côs, suponiendo el acoplamiento de v(O-H) y v(OH...O), asî 
como la anarmonicidad de la vibraciôn, es un buen ejemplo de lo 
prometedera que puede ser la consideraciôn simultânea de varios 
factores contribuyentes.
c) Variaciôn de la intensidad integrada de las bandas. La 
intensidad integrada correspondiente a la banda de tensiôn fun­
damental del A-H aumenta en un factor comprendido entre 2 y 40; 
pero la intensidad integrada de los sobretonos correspondientes 
disminuye. Este efecto, bien conocido (5,7), se utiliza con pre- 
ferencia a otros para estudiar enlaces de hidrôgeno débiles. La 
ûnica dificultad reside en poder obtener datos cuantitativos
fiables para ciertos sistemas. Recientemente, sin embargo, 
logansen y colaboradores han propuesto (36-38) un sofisticado 
modelo para medir con gran precisiôn intensidades integradas 
de bandas para sistemas con V(O-H) y v(N-H).
Los très efectos que hemos senalado son évidentes, 
pero, en general, difîciles de expresar cuantitativamente. 
Ademâs, existen limitaciones que afectan a la frecuencia y a 
la intensidad de la banda v (a -H), como son los cambios de di­
solvente y los cambios de fase.
Un aspecto importante, que conviene senalar, es que 
la mayorîa de los estudios sobre enlace de hidrôgeno mediante 
espectroscopîa IR investigan, no el propio enlace AH...B, 
sino los cambios que se producen en un enlace adyacente, gene- 
ralmente el A-H. Los cambios de frecuencia y de intensidad en 
la vibraciôn v(A-H) son los mâs utilizados, en este sentido.
Eè probable que se deba, por un lado, a lo reciente del trabajo 
con espectrômetros comerciales en la zona del IR lejano, y 
también a la dificultad con que se tropieza en esta zona para 
asignar frecuencias.
1.3.2.-Efectos sobre las vibraciones de flexiôn del 
enlace A-H
Los enlaces de hidrôgeno actûan restringiendo la li- 
bertad de movimiento de los modos de flexiôn, en el piano y 
fuera del piano, para el enlace A-H. Al mismo tiempo aumentan 
las constantes de fuerza, y las frecuencias de estas vibracio­
nes (6(A-H) asociada, y y (A-H) asociada) se desplazan a valores
mayores. Los desplazamientos de frecuencia pueden correlacio- 
narse (6) con otras propiedades.
La intensidad en los modos de flexiôn no varia o 
varia muy poco. Este hecho posiblemente sea debido (39,40) a 
la anulaciôn de los momentos dipolares puisantes en las molé­
culas que se han estudiado.
A pesar de los cambios importantes que se observa en 
las frecuencias de flexiôn, résulta dificil utilizar estas 
vibraciones para detectar y medir la fuerza del enlace de hi­
drôgeno, debido principalmente a:
1.- La zona espectral del IR en la que aparecen las 
bandas de flexiôn 6(A-H) y y(A-H), conocida como 
regiôn de las "huelias dactilares" de la molécula, 
es la misma zona de numerosas bandas caracterîsti- 
cas de la molécula. Por lo tanto, es dificil hacer 
una buena asignaciôn de bandas.
2.- Las vibraciones de flexiôn poseen fuertes acopla- 
mientos con otras vibraciones. Esto dificulta aûn 
mâs las asignaciones de frecuencias.
Ambas limitaciones han determinado que el uso de los 
modos de flexiôn A-H, contrariamente a las vibraciones de ten* 
siôn v(A-H), sea muy escaso en la bibliografia sobre el tema.
1.3.3,“Efectos sobre la vibraciôn de tensiôn del grupo 
aceptor
Tampoco se ha puesto mucho énfasis en la influencia 
del enlace de hidrôgeno sobre las vibraciones del aceptor, B.
Las razones son, en parte, muy semejantes a las aducidas para 
las flexiones del donor, A-H. En cualquier caso, la ausencia 
de observaciones abundantes en el grupo aceptor puede justi- 
ficarse porque el efecto del enlace de hidrôgeno sobre êl es 
mucho menor que sobre el grupo donor. Concretamente para el 
grupo carbonilo, ^C=0, como aceptor, se ha podido comprobar 
(41) que el puente de hidrôgeno reduce la frecuencia de tensiôn, 
v(C=0); pero no se observa ninguna influencia sobre la inten­
sidad de la banda de absorciôn. En algunos compuestos, la banda 
de tensiôn del grupo carbonilo (actuando como aceptor) se des- 
dobla en varios submâximos e incluso llega a presenter una es­
tructura compleja. Esto ha sido interpretado por Fritzsche (42) 
como bandas debidas a los C=0 libres y a la formaciôn de di­
verses agregados moleculares. Otros autores (43) explican el 
contorno complejo de la banda del C=0 en estos casos, por la 
existencia de resonancia de Fermi.
En diverses compuestos heterociclicos nitrogenados 
(bases nitrogenadas) las vibraciones de esqueleto, asi como 
las vibraciones de tensiôn v(C-H) del anillo, aparecen a fre­
cuencias mâs altas, y surgen nuevas bandas, cuando dichos com­
puestos intervienen como aceptores en enlaces de hidrôgeno (44)
La espectroscopîa IR permite identificar fâcilmente 
los enlaces de hidrôgeno intramoleculares (45,46). La forma de 
distinguir las autoasociaciones (intermoleculares) de las aso- 
ciaciones intramoleculares consiste en variar la concentraciôn 
total de monômero. Si existe autoasociaciôn entre las moléculas 
de monômero, al disminuir la concentraciôn aumenta la intensi-
dad relative banda v (A-H) libre/banda v (A-H) asociada. Mien­
tras que, en el caso de que el enlace de hidrôgeno sea intra­
molecular, una variaciôn de la concentraciôn en cualquier 
sentido no provoca cambio alguno en la intensidad relative 
de las bandas sehaladas mâs arriba.
Los estudios de enlace de hidrôgeno intramolecular 
por espectroscopîa IR han perraitido conocer (26,47) la este- 
reoquîmica de numerosas moléculas.

II. ESTUDIO TERMODINAMICO DEL ENLACE DE
HIDROGENO POR ESPECTROSCOPIA INFRARROJA

Desde hace unos treinta ahos, los métodos espectros­
côpicos en general han sido reconocidos (48) como los mâs in- 
dicados para la determinaciôn de propiedades termodinâmicas 
en los equilibrios de formaciôn de enlaces de hidrôgeno en 
disoluciôn. En este sentido, puede constatarse que la mayoria 
de los datos utilizables sobre constantes de asociaciôn y mag­
nitudes termoquîmicas se han obtenido por espectroscopîa IR 
(5,6,8).
Para poder conocer y predecir las diversas manifes­
taciones del enlace de hidrôgeno es necesario averiguar el 
tipo de equilibrio que régula dicha interacciôn, es decir, su 
termoquîmica. Con frecuencia, los diferentes complejos que se 
forman, asî como sus conformaciones, pueden deducirse a partir 
de taies estudios cuantitativos. Por ello, el tratamiento del 
tema de asociaciones moleculares por enlace de hidrôgeno suele 
tener como principal objetivo el câlculo de las constantes de 
asociaciôn correspondientes a los principales equilibrios pré­
sentes en la disoluciôn. Siempre que sea posible, se obtienen 
las magnitudes termodinâmicas del sistema, determinando la 
constante de asociaciôn a diversas temperaturas.
La determinaciôn de la constante de asociaciôn por 
espectroscopîa IR, para un sistema en disoluciôn, se basa en 
medidas de la intensidad que presentan bandas ccnvenientemente 
elegidas del monômero y de la especie o especies asociadas 
présentes (de forma apreciable) en el equilibrio de la disolu­
ciôn. Sin embargo, la intensidad de esas bandas en el infrarro­
jo se ve perturbada considerablemente por diverses facto. ;S,
que pascunos a examinar a continuaciôn.
II.1."FACTORES QUE MODIFICAN LA INTENSIDAD DE LAS BANDAS
Los principales factores que alteran la intensidad de 
las bandas en IR de las especies asociadas y sin asociar, es- 
pecialmente las correspondientes al grupo dador A-H, son: la 
concentraciôn, la temperatura y los efectos del disolvente.
II.1.1.-Variaciôn de las concentraciones del donor y del 
aceptor
Las concentraciones del donor y del aceptor, en el 
caso de heteroasociaciôn, y la del monômero, en el caso de 
autoasociaciôn, son el principal factor que détermina la inten­
sidad de la banda escogida. Es un hecho bien conocido que la 
intensidad de la radiaciôn absorbida por una disoluciôn a una 
frecuencia dada, estâ relacionada con la concentraciôn de la 
especie absorbente a esa frecuencia a través de la ley de 
Lambert-Beer. Dicha ley, utilizando la notaciôn recomendada 
por la I.U.P.A.C. (49) , se puede expresar en la forma:
A = a b c
o bien:
A = e b C [l]
A = Absorbancia a la frecuencia de medida. 
a = Absortividad o coeficiente de absorciôn especîfica. 
b = Longitud del camino de la muestra (espesor de la cêlula). 
c = Concentraciôn, en g/l, de la sustancia absorbente.
e = Absortividad molar c coeficiente de absorciôn molar. Es 
igual a la absortividad por el peso molecular de la sus­
tancia absorbente.
C = Concentraciôn molar de la sustancia absorbente.
Los diversos procedimientos conocidos para calcular 
la constante de formaciôn de un complejo unido por enlace de 
hidrôgeno consisten en medir las concentraciones de las espe­
cies libres y asociadas en el equilibrio, tomando como medida 
de dichas concentraciones la intensidad o absorbancia de las 
bandas que dan en el infrarrojo. Se miden, pues, las absorban-
cias correspondientes a una serie de disoluciones en las que
*
se varîa las contraciones iniciales del donor, del aceptor, 
o bien de ambos a la vez.
Como ya indicamos en el apartado 1.3.1., la mayoria 
de los estudios de asociaciones por enlace de hidrôgeno, me­
diante espectroscopîa IR, estudian la banda de tensiôn del 
grupo dador, v(A-H). Pues bien, al aumentar la concentraciôn 
de éste se apreciarâ un aumento en la absorbancia de la banda 
v(A-H) de la especie no asociada. Pero en mayor grado aûn au­
menta la absorbancia de v(A-H) de la especie (o especies) aso- 
ciada(s) A-H...B. La absorbancia relative de la especie (o es-
O totales, ya que la concentraciôn que se pone en la disolu­
ciôn, ya sea del donor o del aceptor, se encuentra en forma 
libre y asociada por enlace de hidrôgeno, en el equilibrio.
pecies) asociada(s), respecto a la de la especie libre, crece 
con la concentraciôn inicial del donor en la disoluciôn. Esta 
afirmaciôn, de acuerdo con la ley de Lambert-Beer, se traduce 
en la existencia de un aumento relativo de la concentraciôn de 
la especie o especies asociadas en equilibrio con la especie o 
especies sin asociar.
El efecto de la concentraciôn de la sustancia aceptora 
sobre la banda v(A-H), résulta mâs sencilla de explicar. Es évi­
dente que si dicha sustancia no posee en su molécula ningün gru­
po A-H, al variar su concentraciôn en la disoluciôn no contri- 
buirâ a la intensidad de las bandas v(A-H) libre y asociada, salvo 
por el efecto que tiene sobre el equilibrio de formaciôn del 
complejo;
A-H + B ^  A-H. . .B
Un aumento en la concentraciôn de B desplazarâ dicho equilibrio 
hacia la derecha. La intensidad de la banda v(A-H) asociada au- 
mentarâ, y en la misma proporciôn disminuirâ la intensidad de la 
banda de la especie libre.
Cuando se estudian autoasociaciones en disoluciôn, el 
problema de la variaciôn de la concentraciôn y su influencia so­
bre la absorbancia de las bandas en el infrarrojo de las especies 
en equilibrio, se simplifica mucho. Sôlo se puede variar la con­
centraciôn inicial del monômero, o sustancia que se autoasocia, 
para cada disoluciôn. Resultan en equilibrio distintas proporcio- 
nes de monômero sin asociar y de especies asociadas, cuyas con­
centraciones respectives se corresponden con la absorbancia de 
las bandas v(A-H) libre y v(A-H) asociadas, registradas para
cada disoluciôn.
11.1.2.~Efecto de la temperatura
Este efecto se manifiesta de forma que al aumentar la 
temperatura disminuye la concentraciôn de las especies asocia- 
das en equilibrio. Por lo tante, para cada una de las disolu- 
ciones, a mayor temperatura menor serâ la absorbancia de la 
banda o bandas debidas a las especies asociadas, v (a -H) asocia- 
das. Mientras que serâ mayor la absorbancia de v (a~H) no aso- 
ciada. Es decir, que el aumento de la temperatura, a concentra­
ciôn fija, tiene un efecto, sobre las intensidades de las ban­
das v (a -H) libre y asociadas, anâlogo al de una disminuciôn de 
la concentraciôn, a temperatura constante.
Un aumento en la temperatura de la disoluciôn del or- 
den de 10-20®C produce una reducciôn espectacular en la.banda 
o bandas de asociaciôn. La sensibilidad de los espectros IR a 
la temperatura fue una de las primeras observaciones en sistemas 
unidos por enlace de hidrôgeno (5). Con frecuencia ha sido uti- 
lizada esta caracterîstica como criterio para verificar la 
existencia del enlace de hidrôgeno.
11.1.3.-Efectos del disolvente
Los efectos del disolvente utilizado tienen una gran 
importancia al considerar un equilibrio de formaciôn de enlace 
de hidrôgeno. La mayorîa de los datos termodinâmicos para el 
enlace de hidrôgeno en diverses sistemas en disoluciôn, han 
sido obtenidos en un disolvente "inerte” como es el tetraclo- 
ruro de carbono. Por disolvente "inerte" entenderemos un disol­
vente que no interacciona apreciablemerite, o bien que interac-
ciona muy poco, con el soluto o solutos présentes en la aso­
ciaciôn. Sin embargo, diversos estudios por espectroscopia IR 
(50) y por mêtodos calorimétricos (51,52,53), permiten asegu- 
rar que el tetracloruro de carbono no es tan "inerte" como se 
pensaba, puesto que reacciona al menos con dos tipos de bases: 
los compuestos de nitrôgeno y de azufre que actûan como dado- 
res de protones. En este caso, el disolvente que debe utili- 
zarse es un hidrocarburo saturado, como el n-heptano o el ci- 
clohexano, por ejemplo.
En la prâctica, la elecciôn del disolvente adecuado, 
para estudios cuantitativos de asociaciones por enlace de hi­
drôgeno no suele ser tan sencilla como hemos indicado mâs arri- 
ba. Ademâs de buscar un disolvente que no interaccione con el 
soluto o solutos en disoluciôn, es muy importante que su es- 
pectro IR no présente bandas en la zona a estudiar. Como mâximo 
puede permitirse que el disolvente tenga bandas, en dicha zona, 
inferiores al 25 ô 30 % de la intensidad total del aparato. Una 
condiciôn previa que ha de cumplir el disolvente elegido, como 
es évidente, es que sea un buen disolvente, es decir, que sean 
solubles en êl el monômero o monômeros y la especie o especies 
asociadas en equilibrio. Con estas puntualizaciones, el campo 
de utilizaciôn de disolventes en estos estudios se restringe 
considerablemente.
Algunos de los disolventes utilizados normalmente en 
espectroscopia IR pueden comportarse como donores o aceptores 
frente al soluto o solutos en disoluciôn. Taies disolventes 
establecen nuevos equilibrios de formaciôn de complejos del
tipo que compiten con los posibles equilibrios debidos
al donor y aceptor disueltos. Por lo tanto, reducen la capaci- 
dad de asociaciôn entre los solutos. En cualquier caso, tanto 
para disolventes polares como apolares, existe una interfe- 
rencia de las raoléculas del disolvente con las especies monô- 
meras y asociadas de los solutos. Se trata de una interacciôn 
que no es especîfica, como el enlace de hidrôgeno, que depende 
de las caracteristicas dieléctricas y polares del medio, y que 
se conoce con el nombre de solvataciôn. Este concepto incluye 
todo tipo de interacciones no especîficas entre las moléculas 
de soluto y el medio ambiente de las moléculas del disolvente, 
y se manifiesta en el espectro por cambios taies como las fre- 
cuencias desplazadas de las especies libres y asociadas, cam­
bios en la intensidad de las bandas y cambios en la anchura 
media de las bandas, asi como en la separaciôn de las bandas.
La comparaciôn de datos termodinâmicos obtenidos en 
diverses disolventes, polares y no polares, ha permitido (53, 
54) evaluar los efectos del disolvente sobre dichos résulta- 
dos. Se investiga el desplazamiento del equilibrio en la 
reacciôn:
A-H...B + B' A-H...B' + B
para un âcido fijo y una serie de bases en disoluciôn. Si, 
para cada sistema en equilibrio, las variaciones de la en- 
talpîa medidas en un disolvente polar y en otro apolar (o me- 
jor en fase gaseosa) difieren en una cantidad constante, ésta 
debe interpretarse como una medida de las diferentes contri- 
buciones especîficas de ambos disolventes al desplazamiento de 
la reacciôn.
La naturaleza del disolvente afecta considerable­
mente la frecuencia a la que aparecen las bandas infrarrojas 
de v(A-H) libre y asociadas. Este hecho se ha intentado expli- 
car teôricamente (55) de diferentes formas. Ademâs, son nume- 
rosas las revisiones existantes (56,45,57) sobre este efecto 
del disolvente, debido a la importancia creciente que tienen 
las observaciones de desplazamientos de frecuencia para calcu- 
lar parâmetros termodinâmicos. El primer trabajo sisteinâtico 
de comparaciôn de los desplazamientos de frecuencia con la na­
turaleza del disolvente es el realizado por Allerhand y Schle- 
yer (58). Demuestran que las frecuencias de tensiôn A-H aso­
ciadas por enlace de hidrôgeno son muy sensibles, tanto a los 
cambios de disolvente como a los cambios en la concentraciôn 
del aceptor, B, contrariamente a las ideas que habian sido 
aceptadas previamente. Se puede establecer asi una clasifica- 
ciôn empirica de los disolventes, segûn la intensidad del e- 
fecto que producen, y sin necesidad de examiner la naturaleza 
del efecto que producen sobre el complejo A-H...B.
Dentro del apartado correspondiente a correlaciones 
de Av, desarrollaremos con mayor amplitud el tema de los des­
plazamientos de frecuencia. Sin embargo, importa precisar que 
existen dos interpretaciones sobre el origen de los cambios 
observados en v(A-H) por efecto del disolvente. La primera de 
estas interpretaciones (59,60) considéra que las variaciones 
en la frecuencia v(A-H) asociada, de unos disolventes a otros, 
son funciôn de la constante dieléctrica del disolvente. Por lo 
tanto, pueden explicarse mediante la teoria clâsica de dielëc-
tricos. A resultados parecidos llegan Josien y col. (61-63), 
si bien precisan que s61o en el caso de que el disolvente sea 
apolar puede establecerse una dependencia clara entre la cons­
tante dieléctrica del entorno molecular y la frecuencia de la 
vibracién de tensiôn del grupo A-H asociado. Para otros auto- 
res (64-66) , existen efectos de asociaciôn mâs o menos fuertes 
con las raoléculas del disolvente, y es el poder como donor o 
aceptor de protones de éste lo que détermina los cambios de 
frecuencia. Sin duda, esta es la interpretaciôn mâs extendida 
(8) y posiblemente también la mâs correcta.
II.2.-CALCULO DE CONSTANTES DE EQUILIBRIO
En el equilibrio de formaciôn de un complejo molecular 
unido por enlace de hidrôgeno que, en general, representaremos 
por
Asociaciôn
m A-H + n B (A-H) ...B [2]
Disociaciôn
la constante de asociaciôn, K, es una medida directa de la 
energia libre de formaciôn, es decir, de la estabilidad
del complejo que se ha formado
K . '.M  [3]
[ A-H]* [b]"
Es évidente que la ley de acciôn de masas sôlo se puede aplicar 
para disoluciones idéales, y una de las condiciones que han de 
cumplir las disoluciones reales para ser consideradas idéales, 
en primera aproximaciôn, es que han de ser diluîdas. Ademâs,
en sentido estricto, la ley del equilibrio quîmico no es vâ- 
lida mâs que para las "concentraciones activas" o actividades 
de las sustancias que intervienen en ese equilibrio. Sin em­
bargo, para disoluciones suficientemente diluîdas, que son las 
que se utilizan normalmente para calcular K por mêtodos espec- 
trofotomêtricos, puede suponerse que los coeficientes de acti- 
vidad son todos iguales a la unidad y que, por lo tanto, con­
centraciones y actividades no difieren significativamente. De 
manera que, en lo sucesivo, emplearemos para nuestros razona- 
mientos concentraciones (entre corchetes) en lugar de activida­
des .
Las concentraciones en el equilibrio del donor y del 
aceptor de protones, [A-H] y [b] , respectivamente, as! como 
del complejo molecular, [(A-H)^...B^], no pueden determinarse 
directamente de la disoluciôn. Hay que recurrir a una propiedad 
de la disoluciôn que sea funciôn directa de la concentraciôn, y 
que, al relacionarla adecuadamente con la constante de asociaciôn, 
nos permita calcular êsta ûltima. Como ya hemos visto, esa pro­
piedad es la absorbancia. A, conocida también como densidad 
ôptica, y definida por la expresiôn
A = log i = log ^
La relaciôn entre la concentraciôn y la absorbancia constituye 
la ley de Lambert-Beer, indicada ya en la ecuaciôn [l]. La co­
nocida aditividad de la absorbancia permite resolver, como ve- 
remos mâs adelante, incluso los problèmes mâs complejos.
11.2,1. -Estequionietrîa de la reacciôn de asociaciôn
La obtenciôn de una ecuaciôn que, teniendo en cuenta 
el sistema analizado y las condiciones expérimentales, rela- 
cione la constante de asociaciôn, K, del equilibrio con las 
concentraciones iniciales del donor y del aceptor, y Cg, 
respectivamente, junto a la absorbancia. A, de la banda ele- 
gida, exige conocer cual es la estequiometria de la reacciôn 
de formaciôn del complejo, o bien hacer suposiciones razona- 
bles sobre ella. En los estudios de equilibrios de formaciôn 
de complejos, en general, y de complejos por enlace de hidrô­
geno, en particular, no puede separarse la determinaciôn de 
constantes de equilibrio del tema de la obtenciôn de la este- 
quiometrîa de formaciôn de complejos (67).
En casi todos los numerosos trabajos publicados sobre 
asociaciones por enlace de hidrôgeno se considéra que la ûnica 
especie asociada es el dîmero. Es decir, que la estequiometria 
o relaciôn molar de los componentes para former el complejo es 
1:1. Esto significa que, en el equilibrio anterior, m=l, y n=l. 
Ahora la ecuaciôn que expresa la asociaciôn por enlace de hidrô­
geno, queda de la forma:
A-H + B Asociacidn, K_ ^-H...B
Disociaciôn
La existencia de un solo complejo y el mâs sencillo posible es 
la mejor hipôtesis de partida que puede hacerse. En efecto, 
cualquiera que sea el método erapleado para calcular K, el tra- 
tamiento y los câlculos necesarios se simplifican. Ademâs, la
exactitud con la que puede determinarse la constante de aso­
ciaciôn aumenta en este caso.
Vamos a examinar, no obstante, los dos mêtodos espec- 
troscôpicos mâs importantes entre los empleados para averi- 
guar la estequiometria m:n de la asociaciôn.
a) Mêtodo de las variaciones continuas. (Mêtodo de Job). 
Se basa (68) en el anâlisis espectrofotomêtrico de mezclas de 
soluciones equimolares, es decir, de la misma concentraciôn 
molar, de manera que el volumen total de la mezcla (preparado 
anadiendo proporciones distintas de las disoluciones equimo­
lares de ambos reaccionantes) sea el mismo en todas las disolu­
ciones preparadas. La suma (C^+Cg) de las concentraciones 
iniciales del dador y del aceptor serâ fija para todas las 
disoluciones. La relaciôn de volûmenes mezclados de arabas di­
soluciones es X:(1-x), siendo x un nûmero que puede variar 
entre uno y cero.
Antes de proseguir, senalemos que la terminologia 
que mantendremos en la présente memoria para algunas magnitu­
des de uso frecuente, es la siguiente:
= Concentraciôn inicial (molar) de la sustancia A-H 
(donor).
Cg = Concentraciôn inicial (molar) de la sustancia B (a- 
ceptor).
[c] H [(A~H)^...bJ = Concentraciôn molar del complejo mole­
cular en el equilibrio.
^AH ” Absortividad molar de la sustancia AH a la frecuencia
de medida de A.
6g = Absortividad mclar de la sustancia B a la frecuencia de 
medida de A.
6ç = Absortividad molar del complejo C a la frecuencia de 
medida de A.
Con esto completamos la relaciôn que dimos en la pâgina 4-4/ al 
aclarar la ecuaciôn [l] .
Si llamamos M a la concentraciôn molar de las disolu­
ciones de AH y B, antes de mezclarlas en la relaciôn volumé- 
trica x:(1-x), se verificarân las siguientes expresiones;
X M = [AH] + m[C] = C ^
(l-x)M = fB] + n[C] = C®
[4]
B
Es decir, que las concentraciones iniciales de cada una de 
las sustancias AH y B, en las disoluciones preparadas, son 
iguales a las concentraciones en el equilibrio en forma 
libre (entre corchetes), mâs las concentraciones en forma 
asociada.
Se supone que las très especies présentes en la diso­
luciôn, AH, B y C, curaplen la ley de Lambert-Beer. Teniendo 
en cuenta [1], la absorbancia A de una disoluciôn, a una de- 
terrainada frecuencia, serâ igual a:
A - b(e.^g[AH] + 6g [b] + £q [c])
La variaciôn de la absorbancia, M.- entre la que présenta la 
disoluciôn y la que tendrîa ôsta si no se formara el complejo
por enlace de hidrôgeno, es
AA = A - b(c^[AH] + eg[B])
AA = Eg b[c]
La frecuencia (en cm” ) a la que se mide A en el espectro IR 
de la disoluciôn debe elegirse de tal manera que, dentro de 
lo posible, las absortividades molares de AH y de B se anulen
G AH ^ 0 '• ^B - 0
Al menos, ha de cumplirse que, a dicha frecuencia, sea mucho
mayor que las otras dos absortividades
^AH ' =» ^ B
Sustituyendo en la ecuaciôn [3] los valores de [AH] y
[b] en las ecuaciones [4], se obtiene
K 1
[c] {xM-m[c] { (l-x)M-n[c]
Tomando logaritraos neperianos en esta ecuaciôn
lnK-ln[c] = -m ln{xM-m[c] } - n ln{ (1-x)M-n[c] }
y derivando con respecto a x, résulta
m (M-m ^ --^ ) n (M-n^ -EEl) 
d ln[c]_ _________dx ^ dx [-g]
dx xM-m [c] ( 1-x ) M-n [c]
Por ser AA proporcional a [c], la representaciôn grâfica de AA
frente a x, para cada una de las disoluciones analizadas es- 
pectrofotométricamente, darâ una curva con un mâximo, con la 
condiciôn de que (d[c]/dx)=0. Para ese mismo punto del mâximo 
de la curva se cumple que (d ln[c]/dx)=0. Teniendo en cuenta 
esto, en el mâximo de la grâfica correspondiente, la ecuaciôn 
[5] se convierte en
mM _  nM____
xM-m [c] ( 1-x) M-n [c]
que, opérande, se reduce fâcilmente a
X = —
m + n
De esta expresiôn puede deducirse la estequiometria de la 
reacciôn de asociaciôn por enlace de hidrôgeno entre A-H y 
B, es decir, la estequiometria del complejo.
Para aplicar este método pueden seguirse los si­
guientes pasos:
1) Elegir como frecuencia para medir absorbancias la que co­
rresponde a una de las bandas de v(A-H) asociada en los 
espectros IR de las disoluciones de mezcla de A-H y B.
2) Medir la absorbancia A en dichas disoluciones a la fre­
cuencia elegida.
3) Medir las absorbancias correspondientes a disoluciones de 
A-H y en disoluciones de B de concentraciones iguales a 
las respectivas en cada disoluciôn de mezcla. La suma de 
ambas absorbancias, b [ ah'J+6g[bj ) , es la que tendria 
la disoluciôn si no se formara el complejo molecular.
4) La diferencia entre las dos absorbancias, A - b [ ah]+Gg[b]), 
nos proporciona el valor de la variaciôn de la absorbancia, 
AA, para cada disoluciôn de mezcla.
5) Representar grâficamente los valores de ^  frente a la frac- 
ciôn (o tanto por uno) en volumen x para una serie de diso­
luciones .
6) Medir x en el mâximo de la curva y comparar su valor con 
el mâs prôximo al de alguna de las estequiometrias de la 
tabla que ofrecemos a continuaciôn.
Tabla II.1 
Valores del parâmetro x en el mâximo
Tipo de estequiometria
m:n 1:1 1:2 1:3 2:1 3:1
0,500 0,333 0,250 0,667 0,750
b) Mêtodo logarîtmico. Es el método mâs general para 
averiguar la composiciôn de un complejo, y fue propuesto por 
Moore y Anderson (69) en el aho 1945.
Se considéra la misma reacciôn de equilibrio [2]
para la formaciôn del complejo asociado por enlace de hidrô­
geno. Tomando logaritmos en la ecuaciôn [3], se obtiene
log K = log[C] - m log [AH] - n log[B] [6]
Anâlogamente a como indicamos en el mêtodo anterior, 
la absorbancia. A, de una disoluciôn que contenga esas tres 
sustancias en equilibrio, a una cierta frecuencia, serâ igual 
a la suma de las absorbancias de cada una de las especies ab- 
sorbentes
h. ■" — (^AH ^^B ^
Si a la frecuencia elegida, normalmente una banda correspon­
diente al complejo, la absortividad molar del complejo es muy 
superior a las del donor y del aceptor, la ecuaciôn anterior 
se reduce a
à “ G^b [C]
Es decir, sustituyendo el valor de [c] en la ecuaciôn [6], lie- 
gamos a la expresiôn
log A log K + log (e^ b) + m log [a h] + n log [b]
y puesto que ^  y b son constantes, y K también lo es cuando
permanece invariable la temperatura, podemos escribir
log A Cte. + m log [AH] + n log [B] [7]
Los pasos a seguir para determinar la estequiometria 
m:n del aducto, por este método, son los siguientes:
1) Se mide la absorbancia A para la banda del complejo
en una serie de disoluciones en las que [ah] se varia y [b]
permanece constante.
2) De acuerdo con la expresiôn [7], la representaciôn 
grâfica de log A frente a log[AH] serâ una recta cuya pen- 
diente es igual a m.
3) Anâlogamente se mide A para otra serie de disolucio­
nes con [ah] constante y [b] variable.
4) Representando grâficamente los valores de log A 
frente a log [b] debe obtenerse una recta de pendiente n.
A continuaciôn hacemos una breve discusiôn crîtica 
de los dos mêtodos descritos.
En el procedimiento empleado por Moore y Anderson, 
si el complejo es muy estable (como es de prever en los sis­
temas ^N-H...0=C^ y -0-H...N^ estudiados por nosotros) 
estarâ muy poco disociado. Por lo tanto, al variar la concen­
traciôn de uno de los componentes habrâ que poner cuidado para 
que no se encuentre en gran exceso con respecto a la concentra­
ciôn del componente fijo en las disoluciones. De no ser asi, 
la variaciôn que experimentaria la concentraciôn del complejo 
séria muy pequena. Las diferencias encontradas entre las medi­
das de absorbancia, para el conjunto de disoluciones, pueden 
llegar a ser del mismo orden que el error experimental en la 
medida de A.
En el mêtodo de Job o de las variaciones continuas, 
la mayor dificultad procédé de la necesidad de medir con 
cierto grado de exactitud la pcsiciôn del mâximo de la curva, 
que se obtiene al representar ^  frente a x. Igual que hemos 
senalado en el mêtodo anterior, la medida de AA llega a ser
también, en numerosas ocasiones, del orden del error experi­
mental que résulta de medir la absorbancia sobre el espectro 
IR de la disoluciôn.
Los procedimientos examinados aquî para "verificar" 
la estequiometria de la asociaciôn, asi como algunos otros 
(70,71), han llegado a aplicarse con cierta frecuencia incluso 
para obtener estimaciones "grosso modo" de las constantes de 
asociaciôn. Sin embargo, adolecen de graves defectos que inva- 
lidan parcialraente su posible utilidad. Por una parte, no con- 
sideran la posibilidad de que coexistan en equilibrio especies 
asociadas de estequiometrias diferentes. Esto puede dar lugar 
a graves confusiones en la interpretaciôn de los resultados 
obtenidos. En efecto, en determinadas condiciones de concentra- 
ciones iniciales de AH y B para la serie de disoluciones, los 
valores calculados para la razôn m:n pueden interpretarse, de 
forma simplista, en base a una estequiometria ûnica para el 
complejo cuando lo que en realidad hay es una serie de distin­
tas estequiometrias.
Ademâs, como résulta évidente, estos procedimientos 
sôlo son aplicables a sistemas que presentan heteroasociaciôn. 
No tienen en cuenta el caso de autoasociaciones. Llegamos asi 
a la necesidad de separar, a efectos de sistematizaciôn, las 
asociaciones hetero-intermoleculares de las autoasociaciones. 
Mâs adelante, cuando examinemos los diferentes mêtodos de câl- 
culo de la constante de asociaciôn, se insistirâ en dicha se­
paraciôn.
Una revisiôn atenta de la bibliografîa consultada 
indica que, para la raayorîa de los sistemas estudiados en di­
soluciôn, la mejor prueba de que sôlo se forma apreciablemente 
un aducto de estequiometria general m:n, es que los datos ex­
périmentales sean consistantes con la ecuaciôn o ecuaciones 
que se deducen a partir de la hipôtesis de formaciôn de un com­
plejo ûnico. Ha sido demostrado suficientemente (72) que los 
mêtodos "que prueban" la existencia de complejos heterointermo- 
leculares 1:1 calculan la constante de asociaciôn con un con­
siderable error. Asimismo, no resultan adecuados para examinar 
sistemas con esteroquiometrias menos sencillas. Se indica tam- 
biên que, para complejos intermoleculares débiles, la ûnica 
prueba rigurosa de la existencia de complejos 1:1 consiste en 
aislarlos en forma cristalina, seguido de un anâlisis por di- 
fracciôn de rayos X.
En los estudios por espectroscopia IR de asociaciones 
intermoleculares en disoluciôn debe prestarse especial aten- 
ciôn a dos aspectos fondamentales para poder establecer la 
estequiometria. El primero consiste en un examen minucioso de 
los espectros registrados, en particular de la zona correspon­
diente a las vibraciones v(A-H), en donde es mâs sencillo ob­
server las asociaciones por enlace de hidrôgeno. Si el sistema 
es heterointermolecular, el examen previo comprenderâ los es­
pectros de disoluciones del donor, del aceptor y de mezclas 
de ambos. Podrân establecerse las frecuencias de absorciôn de 
las especies asociadas y no asociadas, e incluso, en ciertos 
casos sencillos, si existe una o varios tipos de complejos.
Este primer estudio servirâ también para estimar unos inter- 
valos de concentraciones iniciales de ambos componentes que 
es precise poner en las disoluciones con el fin de que: a) no 
den autoasociaciôn apreciable, es decir, que la absorbancia 
observada en la banda de asociaciôn sea debida exclusivamente 
a la interacciôn entre las moléculas del donor y del aceptor; 
y b) se limiten las posibilidades de heteroasociaciôn a un com­
plejo ûnico.
En los casos de autoasociaciôn son importantes las 
variaciones espectrales registradas al variar la concentra­
ciôn inicial del monômero desde disoluciones tan diluidas que 
no sea posible observer asociaciôn, hasta condiciones de aso­
ciaciôn extrema. Asi podrân conocerse las frecuencias corres­
pondientes a las bandas de absorciôn del monômero libre y 
asociado como dimero y, en general, como polimero. De no sur­
gir complicaciones especiales, se establecerâ el intervalo de 
concentraciones ûtiles que resultan compatibles con las hipô­
tesis sobre las especies asociadas présentes en el equilibrio. 
En este mismo sentido, suelen aportar informaciôn complemen- 
taria estudios de disoluciones del mismo monômero en mâs de 
un disolvente.
El otro aspecto a tener en cuenta para comprobar la 
estequiometria de la asociaciôn, se refiere a la bondad del 
ajuste de los datos expérimentales al modelo matemâtico es- 
tablecido para calcular la absortividad molar y la constante 
de asociaciôn. Por lo tanto, habrâ que recurrir a un cuidadoso
anâlisis de errores de los resultados obtenidos, sometiendo 
estos a tests estadisticos adecuados.
II.2.2.-Mêtodos de câlculo de constantes de asociaciôn, K
Se han desarrollado numerosos procedimientos para 
calcular constantes de equilibrio utilizando como técnica 
analitica la espectroscopia infrarroja (73). Independiente- 
mente del método de tratamiento de datos que se haya elegido, 
en todos ellos se hacen algunas hipôtesis comunes que pasamos 
a senalar.
El espectro IR de disoluciones de mezclas en equili­
brio présenta perturbaciones apreciables, tanto en la fre­
cuencia como en la intensidad de las bandas, comparado con los 
espectros del donor y del aceptor en el mismo disolvente y a 
igualdad de concentraciones iniciales.
Las absorbancias, a determinadas frecuencias, de los 
espectros de absorciôn correspondientes a las especies en di­
soluciôn, cumplen satisfactoriamente la ley de Lambert-Beer.
Se supone que la interacciôn entre las moléculas del 
donor y del aceptor produce una o muy pocas especies asocia­
das por enlace de hidrôgeno, y no todas las posibles. Como 
ya hemos indicado anteriormente, es frecuente suponer que 
sôlo se forma la especie dimera en estudios de autoasociaciôn, 
o bien el complejo 1:1 para la asociaciôn heterointermolecular,
En cuanto a la cinética de la reacciôn de AH con B, 
se presupone que la velocidad de formaciôn del aducto A-H...B
es muy elevada. De manera que pueden registrarse los espec­
tros de las disoluciones inmediatamente despuês de su prepa- 
raciôn. El tiempo necesario para que se alcance el equilibrio 
no es un factor a considerar.
Los estudios en disoluciôn se llevan a cabo empleando 
un disolvente inerte y lo mâs apolar posible. Con ello se pré­
tende reducir al mînimo las posibilidades de asociaciôn solu- 
to-disolvente, asi como lograr que las disoluciones sean su- 
ficientemente idéales como para que pueda aplicârselas la ley 
de acciôn de masas.
Cualquiera que sea la especie asociada investigada 
o ‘la forma de asociaciôn (homo- o heterointermolecular), se 
considéra siempre que las interacciones son por enlace de 
hidrôgeno y ûnicamente de primer orden. Es decir, que las ca­
racteristicas fisicoquimicas de cada raolécula, incluido su 
espectro infrarrojo, estân influidas sôlo por la molêcula o 
moléculas a las que se une; nunca por las interacciones del 
disolvente o del resto de las moléculas del soluto, asociadas 
o no, présentes en la disoluciôn.
Vemos, pues, que los mêtodos utilizados normalmente 
para calcular constantes de asociaciôn tratan de postular 
modèles sencillos y, por lo tanto, fâciles de verificar ex- 
perimentalmente. En particular, la ûltima suposiciôn intro­
duce una apreciable simplificaciôn al atribuir la formaciôn 
del complejo molecular solamente al enlace de hidrôgeno, que 
son en nuestro caso las interacciones de primer orden, Quedan
excluîdas aquellas fuerzas, o interacciones de segundo orden, 
que se consideran mâs débiles que las del enlace de hidrôgeno 
en el complejo. Una hipôtesis como esta sôlo puede admitirse 
si es posible demostrar que la estabilidad del complejo es 
elevada.
La elecciôn del intervalo de concentraciones mâs 
adecuado para calcular la constante de equilibrio es un factor 
importante. Parece aconsejable (74) realizar un estudio pre- 
liminar para estimar el valor de K de forma aproximada. El me­
jor intervalo de concentraciones es el comprendido entre 0,1 
K  ^y 9,0 k” .^ Sin embargo, la importancia de la elecciôn de 
concentraciones disminuye a medida que el valor de la cons­
tante de asociaciôn crece, de manera que para valores superio- 
res a 100 no es necesario tenerlo en cuenta. En los ûltimos 
anos se ha examinado (75,76,77) el problema de las concentra­
ciones analîticas ôptimas de las sustancias reaccionantes en 
relaciôn con la influencia que tienen los errores expérimen­
tales sobre la exactitud con que se détermina la constante de 
asociaciôn.
En un sistema heteroasociado en disoluciôn, si las 
concentraciones del donor son muy bajas puede llegar a no ob- 
servarse en el espectro la formaciôn del complejo, a pesar 
de que las concentraciones del aceptor sean elevadas. Por el 
contrario, si la concentraciôn del donor es demasiado grande 
pueden formarse diverses complejos que, al coexistir en equi­
librio, hacen difîcil establecer una correlaciôn entre con­
centraciôn inicial y absorbancia medida. Ademâs, si la molé-
cula del donor posee algûn grupo aceptor, es posible la auto­
asociaciôn, con lo que los resultados serf an atan mâs difîciles 
de interpretar.
Para concentraciones muy bajas del aceptor, la asocia­
ciôn con el donor tampoco serâ observable. Si la concentraciôn 
inicial del aceptor que se pone en la disoluciôn es demasiado 
elevada frente a la del donor, este se encontrarâ casi total- 
mente en forma de complejo, de manera que sucesivos incrementos 
en el aceptor no producirân modificaciones apreciables en la 
zona de asociaciôn del espectro.
Én la autoasociaciôn las concentraciones del monômero 
en la disoluciôn han de ser taies que practicamente sôlo co­
exista en equilibrio con una de las formas polimeras, normal­
mente el dimero. Esto no siempre résulta sencillo. La contro- 
versia en la interpretaciôn de los resultados expérimentales 
en sistemas que presentan homoasociaciôn por enlace de hidrô­
geno provoca notables discrepancies en los valores de los pa­
râmetros termodinâmicos de estos sistemas, como puede compro- 
barse en las revisiones mâs recientes (8,78).
Es necesario senalar que, al tratar de generalizar, 
hemos caido en una esquematizaciôn excesiva del problema que 
supone en cada caso el estudio del equilibrio de asociaciôn 
por enlace de hidrôgeno. Como veremos mâs adelante, las in­
terpretaciones que pueden darse para las bandas del espectro, 
asi como de sus intensidades, varian bastante de unos siste­
mas a otros.
En la mayorîa de los casos, las constantes de forma­
ciôn, K, y las absortividades molares, e_, se determinan si- 
multâneamente mediante diversas técnicas de ajuste grâfico 
que han sido desarrolladas previamente (72) . Su reemplaza- 
miento por técnicas de investigaciôn numérica (79) o de mi­
nimes cuadrados (80,81), que utilizan programas para compu- 
tadoras de alta velocidad, es bastante mâs reciente y no ha 
sido aûn suficientemente desarrollado. Una combinaciôn de 
todas estas técnicas operativas ha sido utilizada por noso­
tros en esta memoria.
Los mêtodos de câlculo que hemos seleccionado son los 
que han probado adaptarse mejor a los sistemas de asociaciôn 
por enlace de hidrôgeno estudiados por nosotros. Serân los 
mêtodos que apliquemos despuês. Por razones de sistemâtica, 
se agrupan en mêtodos de autoasociaciôn y de heteroasociaciôn.
La finalidad principal que pretendemos utilizando 
diferentes mêtodos de câlculo para procesar los datos expéri­
mentales es poder establecer unos valores de £ y K lo mâs 
adecuados a cada sistema estudiado. En segundo término, tra- 
taremos de analizar la validez de estos mêtodos para propor- 
cionar resultados fiables.
AUTOASOCIACION
Las determinaciones de £ y K se basan en las medidas de 
intensidad en la banda atribuîda a v(A-H) libre. En principio 
nada se opone, salvo la propia forma de la banda, a que se pu-
diera también utilizar la banda atribuîda a v(A-H) asociada 
del dimero para estos câlculos. En nuestra opiniôn esta ûltima 
forma de procéder podria constituir un método complementario 
para confirmar los resultados obtenidos.
Método 1 (LORD-PORRO)
Ha sido desarrollado por Lord y Porro (83) para estu­
diar la dimerizacién de la 6-caprolactama (ÇH2CH2CH2CH2CH2CONH), 
amida ciclica saturada anâloga a las piridonas estudiadas por 
nosotros, que son amidas ciclicas insaturadas. Este mismo méto­
do ha sido empleado con éxito para estudiar otros sistemas, como 
derivados del uracilo y la adenina en deuterocloroformo (84,
85), derivados de la guanosina y citidina (86), también en deu­
terocloroformo, asi como en la dimerizacién de tiolactamas 
(87) y de la 2-piridona (88) , en disoluciones de Cl^C, por 
Kulevsky y colaboradores.
El procedimiento seguido aparece descrito originalmente 
en la publicacién de Harris y Hobbs (89) sobre medidas de aso­
ciaciôn de âcidos orgânicos por espectroscopia infrarroja.
En primer lugar trataremos el caso de que el dimero 
sôlo pueda ser abierto. Esto es lo que courre en la autoaso­
ciaciôn de la 4-piridona y de la 3-hidroxipiridina, que pue­
den formar dimeros como los indicados en (V) y (VI), res­
pectivamente .
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Para ambos compuestos en disoluciôn, tanto las moléculas del 
monômero sin asociar como las moléculas del dimero poseen un 
grupo donor A-H libre.
Teniendo en cuenta las suposiciones générales que 
senalamos al comienzo de este apartado, podemos resumir las 
hipôtesis que son necesarias hacer para aplicar el mêtodo de 
LORD-PORRO, de la siguiente forma:
1) Las moléculas de monômero se asocian reversiblemente 
en disoluciôn para formar un dimero, segûn:
M + M  ----- —  D (D = M,)
^d
equilibrio regulado por la constante de asociaciôn 
del dimero
^d = ^  B ]
m
2) Las interacciones monômero-monômero son enlaces de 
hidrôgeno perfectamente localizados y astables.
3) Las interacciones por enlace de hidrôgeno que pre-
senta el dimero son ûnicamente de primer orden.
4) En la banda v(A-H) libre se cumple la ley de Lambert- 
Beer.
5) Si el dimero es abierto (estructuras V y VI) las fre­
cuencias de las vibraciones v(A-H) libre para el mo­
nômero y para el dimero coinciden y sus absorbancias, 
E^y respectivamente, son también iguales. Si el di­
mero es cerrado (estructura VII), la banda correspon­
diente a v(A-H) libre es debida exclusivamente a las 
moléculas del monômero en equilibrio, y consiguien- 
temente e^=0.
Admitiendo que las hipôtesis que hemos establecido 
se cumplan, la aplicaciôn de la ley de Lambert-Beer a la 
banda v(A-H) libre para la formaciôn de dimero abierto con­
duce a la expresiôn siguiente:
A = e(Cm + Cg) b [9]
en donde: A = absorbancia a la frecuencia v(A-H) libre.
e = = E. = absortividad molar a la frecuenciam a
(A-H) libre.
= concentraciôn molar de monômero en equilibrio 
= concentraciôn molar de dimero en equilibrio. 
b = espesor de la disoluciôn en la célula.
Por otro lado, de acuerdo con el equilibrio de for­
maciôn del dimero indicado mâs arriba, la concentraciôn to­
tal (inicial) de monômero en la disoluciôn es igual a
Co = Cm + 2C^ [10]
Combinando ahora las ecuaciones [8], [9] y [10], se obtiene:
C
A = - (4#^) + EbCo - s2b2(-^)
O bien:
* " (?) - Cq) eV(-^) - - C^) eb [11]
a a
Para valores de suficientemente pequenos frente 
a (1/K^), la ecuaciôn [ll] se transforma en la relaciôn li­
neal:
^  ^  ( ÿ )  -  ^  [ 12]
Esta es la expresiôn utilizada por Lord y Porro (82) para 
obtener los valores de ^ y K^. Se représenta grâficamente A 
frente a (C^/A). Los puntos se ajustan mediante una recta,
cuya pendiente y ordenada en el origen permiten calculer la
absortividad molar y la constante de asociaciôn. Una repre- 
sentaciôn de este tipo sôlo es posible si, para todas las 
disoluciones, las medidas de la absorbancia se realizan em- 
pleando un espesor de la célula, b, constante.
En nuestro caso, las medidas de A se llevaron a cabo 
con diferentes valores de b para las diferentes disoluciones 
Por lo tanto, résulta conveniente poner la ecuaciôn [l2j en 
la forma:
/La representaciôn de (A/b) frente a (C^b/A) proporcionarâ una 
recta.
El otro sistema, cuya autoasociaciôn en disoluciôn 
hemos estudiado, es la 2-piridona, que en un disolvente sufi- 
cientemente apolar puede formar dos tipos de dlmeros
H
(VII) (VIII)
uno de ellos cîclico (VII) y el otro abierto (VIII), gracias 
a la posiciôn contigua que ocupan los grupos donor y aceptor 
de protones en la molécula.
Las mismas hipôtesis que hemos hecho para el dimero 
abierto siguen vigentes aquî.
Suponiendo ademâs que sôlo se forme apreciableniente 
la forma ciclica (VII), la ecuaciôn de la absorbancia para 
la banda v(A-H) libre, se convierte ahora en;
A = Cm b [14]
Por combinaciones de esta ecuaciôn con las expresiones [8] 
y [lO], se obtiene:
A = ^  ( ÿ )  -  [15]
que es la ecuaciôn lineal obtenida por Lord y Porro para la 
formaciôn de dîmeros cîclicos. Representando grâficamente A 
frente a (C^/A) obtienen una recta, de cuya pendiente y or­
denada en el origen calculan y K^.
Cuando se trabaja, como en nuestro caso, con un amplio 
intervalo de concentraciones es necesario variar el espesor de 
la célula, b, para conseguir que la absorbancia medida para 
cada disoluciôn tome valores adecuados (90) . Entonces es nece­
sario transformar [is] en;
C b e
E  - - 2 ^  [15]
La recta se obtiene representando valores de (A/b) frente a 
(C^b/A). Es una ecuaciôn idéntica a la [13], excepto porque 
el factor que afecta a se ha reducido a la mitad.
Método 2 (LIDDEL-BECKER)
Se le conoce también como método de la pendiente en el 
limite. Eue ideado originalmente por Liddel y Becker (91), para 
dar cuenta de las asociaciones de diverses alcoholes sencillos 
en Cl^C en polimeros abiertos y cerrados de diverses grades, 
empleando espectroscopia IR. Posteriormente el método se ha uti- 
lizado (92) en trabajos de cierto interés.
Se admiten las mismas hipôtesis que en el Método 1. En 
el caso de que sôlo pueda formarse dfmero abierto (V y VI), 
ambas especies, monômero y dimero en equilibrio, contribuyen 
a la absorbancia observada en la banda asignada a v(A-H) no
asociado
A = Am + Ad
Se supone, ademâs, que las absortividades mo lares del mon6- 
mero y del dimero estân relacionadas a través de un coefi- 
ciente numêrico r:
Con estas consideraciones, puede escribirse:
GbCo = e„bC^ + EgbCa
® + r-Cd/Co'
Sustituyendo y por su valor en [8] [lo] , se convierte en 
la ecuaciôn;
® = Em[(Co-2KdCm + [17]
Para disoluciones suficientemente diluidas, prâctica- 
mente todas las moléculas se encuentran en forma de monômero.
Esto équivale a decir que, en estas condiciones, las concentra-
clones total, C^, y del monômero en equilibrio, son aproxi-
raadamente iguales;
Co*» Cm
y la expresiôn [17] puede ponerse en la forma;
e ï«e^[l - (2-r) K^C^l [18]
en donde r y K, son dos constantes, y e y son variables con— —a ** — ■* —4m
Co-
En realidad, para valores muy pequenos de résulta 
que apenas si varia. De manera que la pendiente de la fun- 
ciôn;
E = f(C^)
descrita en [l8] es:
Ê ;  = -(2-r) V m
Si se representan los valores de:
AG -
absortividad molar aparente de la banda v(A-H) libre, para cada 
disoluciôn, frente a se obtendrâ una curva, de acuerdo con 
[l8] . La pendiente de esta curva en su intersecciôn con el eje 
de ordenadas (0^=0), corresponde a:
clim ( ^ )  = -(2-r)
Puesto que para la ûnica especie posible es el monômero,
la absortividad total de la banda,e, y la contribuciôn del mo­
nômero a ella, G ,^ coinciden. Esto significa que es el va­
lor de la ordenada en el origen de e.
Segûn Liddel y Becker (91) las absortividades molares 
de monômero y dlmero son muy parecidas, de manera que el coe- 
ficiente de proporcionalidad entre ambas serâ muy prôximo a 
la unidad:
r æ  1
Esta es la misma hipôtesis que numeramos como 5) en el Método 
de LORD-PORRO. Con esta nueva aproximaciôn, la ecuaciôn que
se utilize para obtener la constante de asociaciôn del dlmero 
abierto es;
clim ( ^ )  = -K^eo [19]
El mismo tipo de razonamiento puede utilizarse para la 
asociaciôn segûn dlmeros de tipo clclico (estructura VII). La 
principal diferencia estriba en que ahora podemos plantear el 
problème de la forma mâs general posible, suponiendo que pue- 
den formarse dlmeros, trlmeros y pollmeros cîclicos en general, 
segûn los siguientes equilibrios de formaciôn;
1) M + M  ------ D (D = M^)
Cm
2) M + M + M —-----  T (T = M^)
Cm C^
S
n) M + M + ... + M —   P (P = M )
V_________y_________ / "
n veces
Cm Cpjj ... Cp
Las constantes de asociaciôn son, respectivamente;







La absorbancia de la banda v(A-H) libre es debida a 






Y puesto que la concentraciôn total de monômero en la disolu­
ciôn es;
Co = Cm + ZCj + 3Ct + ... + nCp 
la ecuaciôn [20] se convierte en;
e = Cm[(Co - 2C^ - 3C^ - ... - nCp)/cJ
Teniendo en cuenta las expresiones para las constantes de 
equilibrio de los diferentes complejos moleculares;
Si las disoluciones preparadas son suficientemente diluldas 
para que;
Se obtiene la ecuaciôn;
c *;Gm[(Co-2KdCo-3KtCo- =
= [l-2KdCo-3%tCo - • • •
Ademâs, puesto que para valores de muy bajos la absortivi­
dad molar del monômero, no depende apenas de dicha varia-
ble, nos encontramos ante una funciôn del tipo:
e = f(Cp)
cuya pendiente en cada punto de la curva es:
%  = -Cm[2Kd+5KtCo+
Se representan los valores de e, obtenidos de
Ae =
frente a C^. Los puntos se ajustan a una curva cuya pendiente 
en el punto de intersecciôn con el eje de ordenadas vale:
Cq -K) o
Esta es la ecuaciôn que utilizan Liddel y Becker para 
calcular la constante de asociaciôn del dlmero clclico, K^, y 
la absortividad molar del monômero a concentraciôn cero, 
que corresponde al valor de la ordenada en el origen de e.
Finalmente, Liddel y Becker (91) consideran la posi- 
bilidad de que ambos dlmeros, clclico y abierto (estructuras 
VII y VIII) , se formen y existan en cantidades apreciables en 
equilibrio con el monômero.
Sean y las constantes de formaciôn para el dl-
mero clclico y el dlmero abierto, respectivamente, definidas 
por las expresiones:
^dc = ÿ  ^
m m
en donde y son las concentraciones de dlmero clclico 
y abierto que se han formado.
La absorbancia de la banda v CA-H) libre es igual a 
las contribuciones de las especies moleculares monômero y dl­
mero abierto;
A = Am + Ada
EbC* = + GaabCga
siendo la absortividad molar del dlmero abierto a la fre-
cuencia v (a -H) libre. De forma anâloga a como razonamos para 
el caso de sôlo dlmero abierto, se supone que esta absortivi­
dad molar es igual a la del monômero, y podemos poner;
® = Cm[(Cm+Cda)/Co] =
= Cm[(Co-2KdcC^ r2KdaC^ +KdaCm)
teniendo en cuenta que;
Co = Cm + 2Cac +
Para concentraciones bajas, C '^C , y escribiremos;o m
e « . e m [ l - 2 K d c V K ^ a C j  [22]
La ecuaciôn general para la pendiente en cada punto 
de la curva representada por [22] es;
%  = - Em(2%dc+Kda)
y la pendiente limite a concentraciôn cero, en el punto de 
intersecciôn con el eje de ordenadas, toma ahora la forma;
^lim ( ^ )  = -2(Kac + Kaa/2) [23]
O
Es decir, si en las disoluciones que preparamos para obtener 
datos expérimentales existen los dos tipos de dimero en equi­
librio, la constante global que determinamos viene dada por 
la relaciôn:
Kg = Kdc + ^  [24]
Método 3
Puede utilizarse, mediante ecuaciones diferentes, tan­
to para dîmeros abiertos como cîclicos. Esté basado en las 
ecuaciones obtenidas por Lord y Porro (Método 1). Por consi- 
guiente, se parte de los mismos supuestos que se hicieron all!
Lord y Porro (82) , al considèrar la formaciôn de dî­
meros abiertos, no se sirven de la ecuaciôn compléta [ll], 
que, en nuestra opiniôn, describe satisfactoriamente el pro- 
ceso de asociaciôn. Se desprecian los valores de frente a
(1/K^), cosa que solamente se puede hacer para concentraciones 
muy pequenas y valores de suficientemente bajos. De esta 
forma se llega a las ecuaciones [l2] y [l3] que son las que 
se utilizan en las representaciones grâficas para calcular e_
y Kd"
Para evitar la simplificaciôn introducida en el Método 
de LORD-PORRO, se parte de la ecuaciôn [ll] con todos sus tér- 
minos, transformândola en otra mâs conveniente en la que (A/b)
sea funciôn explicita de C^. Como veremos, la forma en que 
quedan relacionadas estas variables no permite un ajuste o 
anâlisis numêrico por mêtodos ordinarios (93) . Ha sido nece­
sario estimar los valores mâs probables de los parâmetros e y 
K mediante un programa especial de câlculo. Dicho programa 
(94) , desarrollado por A. Gil, ha demostrado suficientemente 
su validez en la resoluciôn de numerosos problèmes de ajustes 
paramétricos en ecuaciones de muy variados tipos. Utilize un 
método correctivo diferencial, y se sirve de la propiedad de 
mînimos cuadrados que tiene la matrîz generalizada inversa. 
Permite comprobar la validez del método numêrico empleado 
realizando una doble inversién de la matrîz de câlculo. En 
adelante lo designaremos como PROGRAMA DE CALCULO 1.
Para obtener la ecuaciôn a la que aplicaremos el pro­
grama, podemos sustituir el valor en [s] de C^ en la ecuaciôn 
[9] , y se obtiene:
A = + C^K^) [25]
Se hace lo mismo con C^ en la ecuaciôn [lO], que se transforma
en;
Co = Cm + 2c 2k^
C^ y sôlo pueden ser nûmeros reales y positivos. Por lo tan­
to, la soluciôn:
Cm = - 3K: 1
a  \l  16K j
tendrâ necesariamente un valor negativo, resultado que carece 
de sentido fîsico para una concentraciôn, Luego la ûnica solu­
ciôn compatible con el significado fîsico de es;
Cm = - 4K, + \/ + 2K^
Llevando este valor a la ecuaciôn [25], obtenemos la siguiente
A = eb 3ÎT 16K'
+ -p;2K 16K
Haciendo operaciones, pasamos a las expresiones;
C
A = eb 1 + lo 1ÏÏKT 2 2 16K^ ^^d
A = eb 1 + 8C^K^ - 1)]
Ecuaciôn que, definitivamente, se reordena en la forma;
È = § [co + ( V T T I E X  -1) J [26]
La comparacidn de las expresiones [l3] y [26] permite 
ver las diferencias acusadas en el tratamiento de los datos 
expérimentales entre los Mêtodos 1 y 3.
Para aplicar el PROGRAMA DE CALCULO 1 a la ecuaciôn 
que hemos obtenido, conviene hacer los siguientes cambios de 
nomenclature;
Para las variables;
y = 5 ' X =
y para los parâmetros de ajuste;
Con lo que la ecuaciôn [26] queda transformada en;
y “ X  [x + + BTgX -1)J [27]
El funcionamiento del programa exige la introducciôn en el 
mismo de las ecuaciones en derivadas parciales de y. respecte 
a cada uno de los parâmetros de ajuste;
^  = I [x + -1) ] [28]
P -9Tg
z -  L. - ' - - 2
Con el fîn de hacer comparables los resultados de e_ 
y K para el caso de dîmero clclico (estructura VII), ob- 
tendremos ecuaciones seme jantes a las [26] y [27] para poder 
aplicar el PROGRAMA DE CALCULO 1 en este tipo de asociaciôn,
Haciendo las sustituciones oportunas, las ecuaciones 
[8] y [lo] se combinan en la forma;
Cm =  + SKgCp -l]
y la expresiôn [l4] para la absorbancia de la banda del monô­





4K^ [ f T
iKd L
1 + 8%dCo [30]
Puede compararse esta ecuaciôn con la [l6] obtenida para el 
Método de LORD-PORRO, asf como con la ecuaciôn [26] corres- 
pondiente a dîmeros abiertos.
Para utilizar [30] en el PROGRAMA DE CALCULO 1 las
variables se nombran en la misma forma que ya hemos visto
para la ecuaciôn del dîmero abierto, y los parâmetros de
ajuste son; T- =1 m




Asî como las ecuaciones en derivadas parciales respecte de 
ambos parâmetros;









Pretende ser una sîntesis del Método 1 y Método 2. 
Sin embargo, se trata de un método de câlculo no qrâfico. 
Esto se consigne gracias a la estimaciôn paramétrica propor- 
cionada por la aplicaciôn del PROGRAMA DE CALCULO 1 a las
ecuaciones que se obtienen. Pensamos que puede suponer una 
mejora del Método 3, basado exclusivamente en la ecuaciôn com­
pléta de LORD-PORRO. Desafortunadamente este método sôlo puede 
aplicarse para equilibrios de dîmeros abiertos con monômeros.
Las hipôtesis bâsicas son las mismas del Método 1, 
para dîmeros lineales (V y VI), mâs la condiciôn de dependen- 
cia lineal sencilla entre las absortividades molares del mo­
nômero y del dîmero en la banda v(A-H) libre;
Cd = r Sn
siendo r la constante (adimensional) de proporcionalidad entre 
ambas. Ya no se consideran iguales, sino que una es funciôn de 
la otra. Esta es la misma hipôtesis adicional del Método de 
LIDDEL-BECKER.
La absorbancia medida en la banda serâ igual a;
A = + ejbCg
A = (Cm +  ^Cg) [34]
Y procediendo de forma semejante a como hicimos en el método 
anterior, résulta;
c = :m 4Kg
Ahora teniendo en cuenta este valor y las ecuaciones 
[8] [34] , esta ûltima se convierte en;
A = "m*^[ïlj( + SKgCo -1) + + SKgCp -1)
Despuês de operar, adquiere la forma; 
e.A
b
m pCo + + SKgCp -l)j [35]
Esta es la ecuaciôn obtenida para tratar los datos expérimen­
tales segûn el Método 4. Realizamos el cambio usual de nota- 
ciôn para las variables y los parâmetros introducidos, ahora 
son;
’’l = ; Tg = Kg ;
Asî se obtienen las cuatro ecuaciones necesarias para aplicar 














( \/l + STgX -1)1 [37]
- ^ ( ^ 1  + 8T X -1)
= -r[x - 1 + STgX
[38]
[39]
Las modificaciones que introduce el parâmetro r en las ecuacio­
nes [35] a [39] , con respecto a las ecuaciones correspondientes 
[26] - [29] del método anterior, no son excesivas, como puede 
comprobarse.
Método 5 (GIL-1)
Proporciona informaciôn sobre la asociaciôn en sistemas 
que permiten los equilibrios
1) M + M  -----  D (D^ 5 M, (clclico))
^dc
^da
2) M + M ^ -----  D (D = ML (abierto))
ci & Z
^da
correspondientes a la formaciôn de dîmeros cîclicos y abiertos 
(estructuras VII y VIII). Las constantes de equilibrio respec­
tives son :
^dc = %  '• 2) = %
m m
Como ya vimos al final del Método 2, solamente el dîmero
abierto posee grupos A-H libres que contribuirân con los del
monômero a la intensidad de la banda que medimos. Por lo
tanto, la absorbancia de esta banda dsl espectro IR libre de
asociaciôn serâ;
A =  eb (C ^  + C g J
suponiendo que la absortividad molar, £, sea la misma para el 
monômero que para el dîmero abierto a la frecuencia de medida.
Operando de forma anâloga a como hicimos en el Método 
1, teniendo en cuenta que ahora la concentraciôn total de mo­
nômero es ;
Co = Cm + 2Cdc + 2Cga
se obtiene la ecuaciôn;
[ K K ”12%daCo + - l|
0 bien: 
A _
E  - ) ( \/l + SKgCo -1)1 [40]
en donde:
^d = ï'dc + ^da
La ecuaciôn [40] se transforma en la [30] para valores 
suficientemente pequenos de frente a K^, Entonces el co-
ciente K^^/(2K^) se hace despreciable frente a 1, Asîmismo, 
el producto toma valores prôximos a cero para disolucio­
nes diluîdas.
En la estimaciôn paramétrica por este método se uti­
lize también el PROGRAMA DE CALCULO 1, Hacemos, pues, los cam­
bios de notaciôn para las variables y para los parâmetros:
= G ■^2 = Kg ^4 = Kda
para llegar a las ecuaciones:
y 4Tg [ ’’4X * ^ 1 + STgX -1)] [41]
4Tg |^^4X (^ "2T2* ( Vl + STgX -1)J [42]
9v ’’l r T,   2x(2T -T^)!
4 ? - = --^l2T,x+ (l-;pi) ( Vl + 8T,x -1)---------- i- I
2 4T^L ^2
3 ^  ~ + STgX -1)J [44]
Método 6 (GIL-2)
La diferencia entre este método y el anterior es la 
misma que existîa entre los Mêtodos 1 y 2. Se considéra que
la absortividad molar de la banda v(A-H) para el dîmero abier­
to, es diferente de la absortividad molar del monômero,
e^ , si bien ambas bandas caen a la misma frecuencia del espec- m
tro y hay que medirlas conjuntamente, Concretamente se impone 
la condiciôn de Liddel y Becker, de que:
^da = ^ ^m
La absorbancia de la banda v(A-H) libre se expresarâ 
en la forma:
A =
A = (1 + rKg^C^)
Y la serie de ecuaciones que resultan en este caso son:
G b rKj_    rK
A = % %  |2rKdaCo+(l-JiÇ) Vl+8KgCo + 2Kg 
G rK
I =  ( V l + 8 % d C o  - 1) I [45]
?! = Gm ; ?2 = %d ; T3 = r ; = Kg^
y = + ( 1 - ^ )  ( V l+ST^x - 1)J [46]
" ^T^^T^T^x + ( 1 - ^ )  ( Vl+ST^x - 1)] [47]
T r T T —1
P -   --^  2T,T.x+(l— |-i) (ÿl+8T X -1) - (2T--T,T.) —
 ^ 2 4T2L 2 J 4
T f” T —1
^  ( Vl+ST.X -  1)J [49]
[48]
9 ^  " 2?2  ^ - 1)J [so]
(Los parâmetros K^ y tienen el mismo significado que en el 
Método 5).
Método 7 (RODRIGUEZ DE BODAS)
Ha sido propuesto recientemente (95) para determinar 
la asociaciôn de unidades monoméricas de âcidos nucleicos por 
espectroscopia ultravioleta. La hipôtesis fundamental consiste 
en atribuir las desviaciones observadas en la ley de Lambert- 
Beer a la autoasociaciôn de unidades monoméricas segûn dîmeros 
y polîmeros. No es necesario hacer supuesto alguno sobre el 
mécanisme de interacciôn de los monômeros.
La diferencia mâs acusada con los mêtodos anteriores 
consiste en que utiliza representaciones grâficas y ecuaciones 
en las que las variables son la absortividad molar aparente,
£, y una combinaciôn de la concentraciôn total, C^, con;
- E , o bien g - g^
siendo £^ la absortividad del monômero, y g^=£2/2 la absorti­
vidad del dîmero por molécula asociada, Ademâs, las bandas de 
absorciôn de las moléculas de monômero libre y de las molécu­
las del complejo (dîmero y polîmero) aparecen superpuestas a 
la misma frecuencia. Las absortividades correspondientes a am­
bas bandas, Y ^2' indices de la intensidad de absorciôn de 
las dos moléculas, son diferentes.
Para la formaciôn de dîmero, se considéra el equili­
brio:
Kd
"l + «1 =  Mg
y se tienen en cuenta las ecuaciones;
' a - ;
m
Co = Cm + 2Ca 
^Co = LCra + GgCd
Con estas ecuaciones y definiendo, arbitrariamente, un parâme­
tro de interacciôn molecular, ^2/ en la forma:
*2  “ " X
se deduce una ecuaciôn general:
: = =1 + (4Kg£^ - 2Kg«2 - - ^ )  +
4K.E.  2Km _  ^ ^
+ (-77-  - 4%d) EC* - E [51]
que relaciona las magnitudes c y C^ obtenidas experimental- 
mente. Se obtienen también dos expresiones de tipo lineal, 
mucho mâs sencillas, que son:
K > ' c iG = G. ~
[52]
[53]
En ambos casos, la estimaciôn de los parâmetros Y E# se 
realiza a partir de los valores de la pendiente y de la orde­
nada en el origen de la recta correspondiente,
Como puede comprobarse, en la ecuaciôn t52] , para 
Cq=", Es decir, que tiene el significado de la absor­
tividad molar aparente a concentraciôn infinita. Asîmismo, en
la ecuaciôn [ss] , para 0^=0, Es decir, que es la ab-
\
sortividad molar aparente a diluciôn infinita.
Para lograr obtener las ecuaciones que describen la 
asociaciôn de monômeros hasta polîmeros, se considéra que el 
soluto se asocia reversiblemente en disoluciôn, de acuerdo con 
equilibrios;
^i-1 ^1 (i=2,3,, .. ,n)
para formar hasta polîmeros de grado n. Las constantes de cada 
uno de esos equilibrios se definenpor la expresiôn:
K.. =
1
en donde C^ es la concentraciôn en el equilibrio del polîmero 
de grado
Ademâs que, a partir de la formaciôn del trîmero, to­
das las constantes de equilibrio son iguales.
Procediendo de forma parecida a como se hizo para el 
dîmero, se obtiene una ecuaciôn general:
: = Cl + (2Kpei-26Kp-^^)C^ + ( ^ - 2 K p )  ^  [54]
y otras dos ecuaciones lineales:
[55]
C = Cl - [56]26
siendo: 6 = — -—  *
 ^ En la ecuaciôn [ss] para 0^=^, E=e^ ,. Asî pues, sigue
teniendo el significado de la absortividad molar aparente a con­
centraciôn infinita.
En la otra ecuaciôn lineal, [56], para 0^=0, G=e^,
Luego también aquî e e s  la absortividad molar aparente a di­
luciôn infinita.
La computaciôn de los datos expérimentales mediante 
las ecuaciones générales [5l] y [54] se llevô a cabo en el 
trabajo citado (95) empleando très programas de câlculo di­
ferentes . Los dos prirceros son normalraente empleados en la 
bibliografîa para resolver este tipo de problèmes (96).
Mientras que el tercer programa es el mismo que vamos a em- 
plear nosotros en alguno de los mêtodos anteriores (94). Se 
trata, sin embargo, de ecuaciones muy complejas que plan- 
tean sérias dificultades para estimar adecuadamente los pa­
râmetros e^, 6 y K.
Las ecuaciones lineales [52] , [53] , [55] y [56] son 
bastante mâs sencillas, Aquî el inconveniente procédé de que 
al eraplear como variables
es preciso conocer previamente el valor que toma o res­
pectivamente. Como ya hemos indicado, dichos valores pueden 
obtenerse por extrapolaciôn a C^=0 y en la curva que ré­
sulta de representar los datos expérimentales de c frente a 
C^. Pero estos valores extrapolados se determinan con bastante 
imprécisiôn, con lo que el valor de K queda afectado por un 
error grande.
La optimizaciôn de las extrapolaciones se consigne 
imponiendo las siguientes condiciones;
1) Los valores optimizados de Eoo Y definen el inter­
valo de variaciôn de los valores expérimentales de s,
2) El coeficiente de correlaciôn, r, ha de ser mâximo 
y el error estandar del ajuste, S(% minimo.
Para cada una de las ecuaciones se utilizan una serie de valo­
res de prueba de y e^ para lograr elegir los ôptimos. Esto 
se logra con gran comodidad y rapidez gracias a un programa de 
câlculo que realiza el ajuste por mînimos cuadrados y ofrece 
un anâlisis de regresiôn, Los resultados de los parâmetros 
E^y K son presentados con su error estandar. Este nuevo pro­
grama, que utilizaremos en esta memoria, vamos a llamarlo 
PROGRAMA DE CALCULO 2,
HETEROASOCIACION
En la mayorîa de los mêtodos espectrofotométricos para
determinar constantes de asociaciôn heterointennolecular, se 
miden las intensidades en la banda v(A-H) asociado. Sin embar­
go, en algûn caso (97) se ha llegado a utilizar la banda del 
espectro IR correspondiente a v(A-H) libre.
Los mêtodos que describimos a continuaciôn han sido 
aplicados a un ûnico sistema asociativo en el que se estudian 
las interacciones por enlace de hidrôgeno en disoluciones de 
cloroformo que contienen mezclas de 4-piridona (como dador de 
protones) y 1,3-dimetil uracilo (como aceptor). Las estructu­
ras posibles para el dîmero son:
_ H 3C
0 = (  N-H •••0 = < ^ 4 ^ -C H 3  0=/ N -H -O p ( V
V = : /  N - V  \ = /
C H 3 H 3C 0
(IX) (X)
Y cabe la posibilidad de que se forme un complejo molecular 






La ecuaciôn obtenida por Benesi y Hildebrand (98) es, 
sin duda, la mâs conocida para calcular constantes de asocia- 
ciôn de complejos 1:1 en disoluciôn.
Las hipôtesis en las que se basa la aplicaciôn de este 
método y los siguientes, presentan bastantes puntos en comûn 
con las de mêtodos anteriores, y pueden resumirse, para aso- 
ciaciones por enlace de hidrégeno, en los siguientes puntos;
1) Las molêculas de una sustancia Scida A-H (donor de 
protones) se unen reversible e instantâneamente con 
las de una sustancia bâsica B (aceptor de protones) 
para formar un aducto 1:1, A-H...B.
2) Los enlaces de hidrégeno formados estân perfectamente 
localizados y son estables.
3) Las interacciones en el complejo molecular 1:1 son de 
primer orden.
4) A determinadas frecuencias bien caracterizadas, se 
observan cambios apreciables en las absorbancias de 
los espectros IR de las disoluciones de mezclas del 
âcido y de la base, respecto a los espectros IR de 
disoluciones de cada uno de ellos en el mismo disol- 
vente,
5) A esas frecuencias elegidas, normalmente el mâximo de 
la banda v(A-H) asociada, se cumple la ley de Lambert- 
Beer. Al menos para el intervalo de concentraciones 
con el que trabajamos.
El equilxbrio de forinaciôn del complejo 1:1 puede 
representarse en la forma siguiente:
Ko
AH + B   C (C = AH...B)
Kg'
Las concentracio­
nes iniciales son:C^y Cg 0
Y en el equili-
brio: [AH] [b] [c]
Aplicando la ley de acciôn de masas, résulta:
^ ^H]|b] [57]
en donde ^  es la constante de asociacién para el complejo 
1:1. Las concentraciones en el equilibrio que aparecen en [57] 
estân relacionadas con las concentraciones iniciales (totales) 
en la disoluciôn, por:
[AH] = - [C] [58]
[b] = C° - [C] [59]
En el método de BENESI-HILDEBRAND se eligen las con­
centraciones iniciales de modo que Cg sea mucho mayor que la 
concentraciôn del complejo en el equilibrio, y que sea
mayor que dicha concentraciôn:
>[C]
La segunda hipôtesis bésica de este método consiste 
en que la ûnica especie que absorbe a la frecuencia seleccio-
nada para medir la absorbancia. A, es el complejo. Por lo 
tanto, se verifica que:
A = e^b [C] [60]
siendo la absortividad molar del complejo molecular C a la 
frecuencia de medida de A, y b el espesor (en cm) de la cé- 
lula que contiene la disoluciôn.








Pero puesto que [c], o lo que es igual A/(be^), es desprecia- 
ble frente a C*, la ecuaciôn anterior queda:
r® r°hp
^-1 . [»]
Esta es la ecuaciôn de Benesi y Hildebrand, que suele repre­
sentarse en la forma:
que es la ecuaciôn de una recta:
y = mx + n
en donde m=l/(e^K^), y n=l/e^. Representando grâficamente va- 
lores de (C^b)/A frente a 1/C° podrân calcularse y ^  a 
partir de la ordenada en el origen y la pendiente de la recta
que se obtiene.
FI ajuste por minimos cuadrados de la ecuaciôn [62] 
aplicada a los datos expérimentales que hemos obtenido se ha 
efectuado mediante el PR0GRAÎ4A DE CALCULO 3 que lleva a cabo 
una regresiôn polinômica de grado 1, y que nos suministra 
aderaâs los resultados de un anâlisis de varianza complete. Las 
ecuaciones que se utilizan son;





Es una simple modificaciôn del procedimiento descrito 




que es la ecuaciôn, lineal como la anterior, obtenida por 
Scott (99).
Se utilizô el PROGRAMA DE CALCULO 3 con las siguien­




,  , . c ;
Ti = ; Tg =
Método 10 (KEETELAR)
De acuerdo con Keetelar y colaboradores (100), se 
introduce una notable mejora al Método 8 (BENESI-HILDEBRAND) 
cuando se considéra que la absorbancia medida es igual a la 
suma de las absorbancias debidas al complejo y a la especie 
dadora de protones que se encuentra sin asociar en el equi­
librio:
A = e^b [C] + e^ jjb [AH] [70]
Cambiando [60] por [70], ya no es necesario mantener la sim- 
plificaciôn de Benesi y Hildebrand de utilizar concentracio­
nes iniciales de la base en la disoluciôn muy superiores a 
las del âcido.
Sustituyendo en [70j el valor de [ah] en la expresiôn 
[58] , résulta:
A [c] + P ]  )
A = - G^gb [c]
A^H Gs la absorbancia debida a la concentraciôn inicial de la 
sustancia AH a la frecuencia de medida;
^AH ^ ^AH^^AH [71]
Despejando la concentraciôn del complejo en el equilibrio, se 
obtiene;
Teniendo en cuenta [57] a [59j , con la condiciôn de
que;
C|>» [c]
Como en BENESI-HILDEBRAND, se llega a establecer que:
K-l = - C| [72]
AH
Que puede reordenarse en la forma:
Esta es la ecuaciôn dada por Keetelar y col.. Si se détermina 
previamente el valor de para la disoluciôn o disoluciones
de AH que se emplean en las de mezcla con B, podrân calcular- 
SG Ëc y &c Bjustando los datos expérimentales con una recta 
como la ofrecida en [73] .
El tratamiento de datos que hemos realizado en esta 
memoria incluye la aplicaciôn del PROGRAMA DE CALCULO 3 a esa 
ecuaciôn, transformada en otras tantas ecuaciones anâlogas a 
[67] , [68] y [69] , con:
' - -
= (Gc-CAH'; ?2 = %c
Método 11 (ROSE-DRAGO 1)
Las ecuaciones obtenidas por Rose y Drago (101,102, 
103) son las mâs générales de todas las conocidas hasta hoy 
dîa para determinar K en casos de heteroasociaciôn. En nin- 
guno de los très métodos en los que admitimos el tratamiento 
teôrico realizado por Rose y Drago se desprecia el valor de
[c] frente a C g. Por lo tanto cualquiera de los Métodos 11,
12 y 13 pueden aplicarse independientemente de las concentra­
ciones iniciales de C^j y C° en la disoluciôn. Tampoco impo- 
nen ninguna restricciôn sobre la naturaleza del complejo que 
son capaces de describir, sobre lo fuerte o débil que sea 
dicho complejo.
Otra ventaja indudable respecto a métodos anteriores 
es que las ecuaciones que se deducen son capaces de responder 
a los très casos que pueden presentarse en la absorbancia me­
dida a una Icngitud de onda elegida, normalmente el mâximo de 
v(A-H) asociada:
(1). Que absorban las très especies moleculares présen­
tes en la disoluciôn, AH y B.
(2). Que absorban sôlo dos de las très especies molecu­
lares:
a) AH...B y AH , ô b) AH...B y B.
(3). Que ûnicamente el complejo AH...B sea la especie 
molecular que absorbe.
Aquî vamos a examinar brevementè las consecuencias 
teôricas del primero de los casos.
Aplicando la ley de Lambert-Beer a las très especies
moleculares, a una longitud de onda, se obtiene:
A = e^b[c] + e^jb[AH] + Egb [B] [74]
siendo A la absorbancia total medida; e , e,tr y 6^/ las ab-— —c —An —X3
sortividades molares de C, AH y B a la longitud de onda se- 
leccionada.
Se sigue definiendo la absorbancia del âcido libre 
mediante [71]. Teniendo en cuenta esta y las ecuaciones [57] 
-[59] y [74], résulta:
[C] = ^
fco /^-^a h-^b i r_ 1
-1 _ [ ah j [ B J
^ r ^-^AH-^B 1
siendo:
la absorbancia debida a la base libre, que puede medirse en 
una disoluciôn, en el mismo disolvente, antes de mezclarla 
con el âcido.
Haciendo operaciones en la expresiôn obtenida mâs 
arriba, conduce a;
-  - « >  *  [ " ]
Ordenando los tôrminos de esta ecuaciôn, se consigne ponerla 
en la mènes conocida:
______1__________________________ p-gT
A~A^H”Ab ^c"’^ AH"^B ^ c^"^AH”^B^^c ^ ^ ^c“^AH“ B^^ *^  “*
Método 12 (ROSE-DRAGO 2)
a) Que absorban sôlo el complejo y el âcido, AH.
La absorbancia total es:
A - e^b [c] + G^gb [ah]
Empleando un razonamiento paralelo al del método anterior, se 
obtienen las ecuaciones:
Kg'= D'/]
^ +  1__________A-AÂH p,8T
A-A^h c^”^AH (^cT-AH^^c ^^^c"^AH^
bj Que absorban solamente el complejo y la base, B.
Ahora la absorbancia total se expresa mediante:
A = E_b [c] + EpbjB]B
Y las ecuaciones que resultan son:
Kg'= [79]
_ **'AH'*'^ B* 1 7^ ~7^ B [SO]
A-A| Ec-Eg “ (Cc-CB'Kc ’ ^(£^-£3)^
En este método se han aplicado dos programas diferen- 
tes para estimar los parâmetros G^ y K^. El primero de ellos 
es una modificaciôn del PROGRAMA DE CALCULO 3 que consiste en 
que el valor de
= Cc-CAH
se tantea para que el programa pueda utilizar las ecuaciones 
[67] a [69] con:
y -
Ti = e' ; Tg =
El valor del parâmetro £* obtenido en el primer ciclo se in­
troduce de nuevo en el término -(A-A^^)/ (bG') para calcular 
nuevos valores de x. Mediante una serie de iteraciones el 
programa da la mejor soluciôn para la convergencia de los 
valores de g* y en los diferentes ciclos.
El otro programa utilizado es el que hemos denomi- 


















y = C*B X =
= e' ?2 = %c
Método 13 (ROSE-DRAGO 3)
Sa considéra que la ûnica especie que absorbe âpre- 
ciablemente radiaciôn infrarroja, a la frecuencia de medida, 
es el complejo molecular.
En este caso es vâlida la expresiôn [6O] para la ab­
sorbancia. Las ecuaciones correspondientes a esta situaciôn 
son;
pO p01-,£
Kg'= - - f — - - (C^H+Cg) + 5F [84]
(CÂH+Cg) . 1  --- =   T
®cKc be^
[85]
Tarrbién se han aplicado aqui los PROGRAMAS DE CALCULO 
1 y 3, éste ûltimo de forma iterative, con las mismas ecuacio­
nes y en la forma descrita en el método anterior.
Résulta de interés hacer aquî algunas reflexiones 
acerca de los métodos que hemos considerado para estudiar la 
heteroasociaciôn en disoluciôn. Ante todo puntualizar que el 
apartado de esta memoria correspondiente a la comparaciôn de 
métodos resultarâ mâs sencillo gracias a la forma en que he­
mos expresado las ecuaciones para cada uno de ellos.
La ecuaciôn general de ROSE-DRAGO [77] se reduce a 
la [72] de KEETELAR siempre que las condiciones expérimentales 
sean taies que el término;
_  g .
AH
pueda considerarse nulo, sin gran error, comparado con;
A-A^H " B
Para ello no habrâ mâs que preparar las tablas correspon­
dientes y hacer la comparaciôn.
De la misma manera, la ecuaciôn [78] se convierte en
[73].
La ecuaciôn general |84j de ROSE-DRAGO se transforma 




sin cometer un error excesivo frente a;
A
En idênticas condiciones, la ecuaciôn [85] se reduce
a la [62] , o lo que es igual a la ecuaciôn [66] de SCOTT.
Las condiciones expérimentales en que se han medido 
las absorbancias nos van a permitir hacer ciertos juicios 
sobre la conveniencia de utilizar determinados métodos y no 
utilizar otros. Para ello, tendremos en cuenta los supuestos 
o hipôtesis que han sido necesarios admitir en cada caso. No 
hay que perder de vista, sin embargo, que la valoraciôn défi- 
nitiva sôlo podrâ hacerse cuando comparemos los mêtodos me­
diante pruebas estadisticas fidedignas.
II.3.-CALCULO DE PARAMETROS TERMODINAMICOS
La. aplicaciôn de la ecuaciôn de van't Hoff;
K = - Æ h  Æ k
a los equilibrios de asociaciôn, permite obtener la varia- 
ciôn de la entalpîa estandar de formaciôn, AH? y la varia-
ciôn de la entropia estandar de formaciôn, siempre y cuando
sea posible determinar K a diferentes temperatures. Para ello 
es necesario admitir que dichas magnitudes, AH° y AS°, son 
independientes de la temperatura, o varîan muy poco con ella.
En el equilibrio de una disoluciôn, es bien sabido 
que la variaciôn de la energîa libre, AG, para la reacciôn 
de asociaciôn es cero;
AG = 0
En estas condiciones la variaciôn de la energîa libre estândar
viene dada por la expresiôn:
AG®= -RT In K [87]
De manera que el câlculo de AG° puede hacerse para cada una 
de las constantes de asociaciôn medidas a una temperatura.
Finalmente, en un proceso de asociaciôn a temperatura 
constante (isotérraico) puede escribirse la conocida expresiôn;
AG® = AH° - TAS® [88]
que relaciona los tres parSmetros termodinâmicos aludidos, 
en condiciones estandar, entre si y con la temperatura abso­
lute.
II.4.-CORRELACIONES ENTRE DESPLAZAMIENTOS DE FRECUENCIA Y 
PARAMETROS TERMODINAMICOS
Los desplazamientos de frecuencia, Av, entre las ban­
das libre y asociada, suelen definirse como la diferencia 
entre las frecuencias de tensiôn del enlace A-H para el monô- 
mero en disoluciones muy diluidas en un disolvente de tipo 
inerte, y la frecuencia v(A-H) asociado, correspondiente a 
AH...B, en el mismo disolvente. Para evitar complicaciones, 
siempre que es posible, se toma como frecuencia de referencia 
v(A-H) en fase de vapor.
Estos valores de
" ^monômero” ^asociado
permiten caracterizar frecuentemente los enlaces de hidrôgeno, 
asî como relacionarlos con diferentes parâmetros termodinâmi- 
cos y estructurales (6). La abundancia de datos de AH® para 
diferentes sistemas de enlace de hidrôgeno, especialmente en 
heteroasociaciôn, ha permitido establecer correlaciones, como 
la de Badger-Bauer y otras, entre Av y AH® (17).
Los origenes de las aplicaciones de la correlaciôn 
entre Av y otras magnitudes, se encuentran en las observacio- 
nes de Badger y Bauer (104,105) de que el desplazamiento en la 
frecuencia del modo de tensiôn A-H guarda una relaciôn lineal 
para muchos compuestos con la entalpîa de formaciôn del enlace 
de hidrôgeno.
En la actualidad, es posible utilizar algunas de estas 
correlaciones (8) entre Av y AH®, AG®, AS® e incluso distan- 
cias de enlace (de hidrôgeno) o intensidades absolutas de las 
bandas, B, por encontrarse tabuladcs valores para una gran 
variedad de sistemas asociados (57).

ill. ASIGNACION DE FRECUENCIAS EN LOS
ESPECTROS IR DE LOS COMPUESTOS

III.l. INTRODUCCION
Como ya dijimos en la secciôn precedente, el conoci- 
miento de las interacciones moleculares por enlace de hidrô­
geno exige una cuidadosa investigaciôn previa de tipo cuali- 
tativo, e incluso semi-cuantitativo. Para cumplir con los 
objetivos que nos habiamos propuesto, el estudio previo con- 
sistiô en buscar los disolventes mâs adecuados para las sus­
tancia a analizar, la técnica espectroscôpica que ibamos a uti­
lizar y el tipo de interacciones que han sido investigadas, 
Ademâs, era necesario conocer detalladamente los espectros IR 
de todas las disoluciones, asi como de cada una de las sustan- 
cias puras.
El estudio cualitativo previo nos permitiô asignar 
las bandas de los espectros obtenidos para las disoluciones a 
determinados grupos funcionales. Nos interesamos especialmente 
por las zonas de apariciôn de las vibraciones v(N-H), v(O-H) y 
v(C=0). Con todo ello, hemos conseguido seleccionar en cada 
caso la banda analîtica mâs adecuada.
La investigaciôn experimental previo de tipo semicuan- 
titativo, consistiô en fijar los intervalos de concentraciones 
y de espesores de células a utilizar para poder examinar la 
existencia de asociaciones en condiciones ôptimas de registre. 
Pretendîamos conseguir, y lo lograraos, un intervalo de concen­
traciones que fuese coherente con las hipôtesis previas de for­
maciôn de dîmeros, que hemos hecho en todos los casos. Nuestra 
experiencia en este sentido indica que es necesario que el opera-
dor tenga ya una cierta prâctica en la elecciôn de las condicio­
nes de trabajo o variables espectrofotométricas que intervienen 
en cada registre espectral. Por otra parte, es muy conveniente 
saber interpreter bien los espectros infrarrojos,
Emprendimos una investigaciôn espectroscôpica de las 
sustancias que ibamos a utilizar después en disoluciones de 
cloroformo. La asignaciôn de frecuencias en dichas disolucio­
nes se completô con otra realizada sobre los espectros IR obte­
nidos con pastillas de bromuro potSsico (BrK). Se han utilizado 
como libros de consulta bâsicos las dos excelentes monografias 
de Bellamy (105,106), que presentan el enorme interés de discu- 
tir la asignaciôn de frecuencias y desplazamientos de las bandas 
en base a efectos electrônicos. Entre otras referencias biblio- 
grâficas, que sehalaremos mâs adelante, hemos tenido muy en 
cuenta las dos recopilaciones.de Katritzky y col, (107,10 8) de 
datos espectroscôpicos infrarrojos correspondientes a compuestos 
heterocfclicos en general.
A continuaciôn examinâmes los diverses aspectos expéri­
mentales que se han tenido en cuenta para la realizaciôn prâctica 
de esta memoria.
III.1.1.-Solutés y disolventes
La relaciôn de compuestos utilizados, con indicaciôn de 
su procedencia y grado de pureza, es la siguiente;
1,2-Dihidro-2-oxopiridina, cuyos nombres mâs usuales son
los de 2-piridona, g-piridona, o el menos correcte de 2-
hidroxipiridina. En la bibliografia aparece también con
el nombre de 2-piridinol, e incluso como 2-piridol.
De "Fluka AG, Chemische Fabrik. Buchs SG". Grado de 
pureza: purum.
3-Hidroxipiridina o g-piridona (mâs incorrecte). Se 
la conoce también como 3-piridinol, 3-piridol, e in­
cluse como 3-oxopiridina. De "Fluka AG, Chemische 
Fabrik. Buchs SG". Grado de pureza: purum.
1,4-Dihidro-4-oxopiridina, cuyos nombres usuales son 
los de 4-piridona, y-piridona, o el 4-hidroxipiridina, 
que es incorrecte debido a la confirmacién de la es- 
tructura oxo prédominante, tanto para este compuesto 
como para la 2-piridona. Aparece también con los nom­
bres, menos frecuentes, e incorrectes, de 4-piridinol 
y 4-piridol. De "Fluka AG, Chemische Fabrik. Buchs SG" 
Grado de pureza: techn. (m90%+ClNa+H2O).
1,3-Dimetil-2,6-dioxotetrahidropirimidina, conocido 
corrientemente como 1,3-dimetil uracilo (1,3-DMU), o 
bien como 1,3-dimetil-2,6-dioxopirimidina. En oca- 
siones aparece nombrado también como la 1,3-dimetil 
(-2,4-pirimidinodiona). De "Fluka AG, Chemische 
Fabrik. Buchs SG". Grado de pureza: puriss.
Estos productos fueron importados directamente por 
nosotros desde Suiza, al no poder conseguirlos mâs fâcilmente.
La 3-hidroxipiridina y la 4-piridona son compuestos fotosensi- 
bles (asi como sus disoluciones), son venenosos, y es necesa-
rio conservarlos en frigorifico. La 4-piridona es particular- 
mente higroscôpica, por lo que es precise mantenerla bien cerra- 
da, para evitar que esté en contacte con el vapor de agua atmos- 
férico.
Como haluro alcaline en el que disperser las sustancias 
en estado sôlido se eligiô el bromuro potâsico (BrK), por ser el 
mâs adecuadc para nuestras muestras y la zona infrarroja a exa­
minar con las pastillas obtenidas. El BrK empleado precede de 
la casa MERCK, grado de pureza Uvasol, muy adecuado para espec- 
troscopia IR.
Los disolventes investigados para los solutés anterio­
res fueron los siguientes:
Cloroformo (CHCl )^ . De la casa MERCK (E. Merck, Darmstadt) 
Grade de pureza: Uvasol, especial para espectroscopia.
Tetracloruro de carbone (Cl^C). De la casa MERCK (E. 
Merck, Darmstadt). Grado de pureza: Uvasol, especial 
para espectroscopia.
Dioxano (C^HgO^). De MERCK (E. Merck, Darmstadt). Grado 
pureza: Uvasol, especial para espectroscopia.
Dimetilsulfôxido ((€#2)280). De FLUKA AG, Chemische 
Fabrik. Buchs SG. Grado de pureza: puriss. (^99,5%,GC). 
Es un liquide inflamable, higroscôpico, por lo que es 
necesario guardarlo bien cerrado.
Para comprobar la pureza de los productos utilizados 
como solutés se obtuvieron los puntos de fusiôn de los sôlidos
comparândolos con los de la bibliografia, Asi mismo, se compa- 
raron sus espectros IR en pastillas de BrK con los de la colec- 
ciôn D.M.S. (109). Los resultados obtenidos para los puntos de 
fusiôn se presentan en la siguiente tabla, comparândolos con 
los de la bibliografia.
TABLA III.1 
Puntos de fusiôn encontrados (°C)




1,3-dimetil uracilo 121-122 121-122
* Obtenido para la 4-piridona purificada segun el método 
que se indica.
^ Referencias (195) y (196).
Como puede verse, la concordancia entre ambos valores 
es bastante aceptable.
Al examinar la pureza de los compuestos, tomando como 
criterio la coincidencia de sus espectros infrarrojos en pas­
tillas de BrK con los espectros DMS, se observé la ausencia 
total de bandas espûreas en los espectros registrados, excepte 
para la 4-piridona. Esta sustancia era la que inicialmente 
gozaba de menor confianza, puesto que el grado de pureza pre- 
visto es del 90%, aproximadamente. Contiene cloruro sôdico 
-como estabilizador- y agua, principalmente. El espectro de
este producto, sin purificar, coincidia perfectamente con el que aparece 
en el DMS para la 4-piridona monohidrato. La purificaciôn fué 
necesario realizarla por destilaciôn a vacfo, segün el método 
ideado por Riegel y Reinhard (110).
Después de varias destilaciones se obtuvo un producto 
de extraordinario aspecto cristalino y muy blanco (la 4-piridona 
inicialmente presentaba una apariencia terrosa, de color marrén) 
El rendimiento de la operacién fué alrededor del 80%. Hay que 
tener en cuenta el 10% de impurezas admitido por el fabricante, 
mâs un considerable residue negruzco, alquitranoso, que se formé 
en el fondo del matraz de destilaciôn, y que es posible atribuir 
a una descomposiciôn parcial de la 4-piridona durante el calenta- 
miento. Durante la destilaciôn se mantuvo una presiôn en el in­
terior del aparato de 1,5 mm de Hg, y la temperatura de destila­
ciôn se estabilizô en 175-176 ®C durante la recogida de fraccio- 
nés de destilado.
Tanto el punto de fusiôn (ver Tabla III.1) como el es­
pectro infrarrojo en pastilla de BrK para la sustancia, purifi­
cada por el método que hemos descrito, demostraron que el grado 
de pureza era suficiente.
Para mayor seguridad se sometiô a las tres piridonas a 
las siguientes operaciones de purificaciôn descritas en la bi­
bliografia (111-113) :
g-piridona. Recristaliz. con cloroformo y benceno.
Cristaliza en forma de agujas prismâticas.
3-piridona. Recristaliz. en benceno. Cristaliza en
forma de agujas incoloras.
y-piridona. Recristaliz. con cloroformo. Cristaliza 
en forma de agujas o prismas. La forma 
monohidrato estâ formada por cristales 
laminares.
III.1.2. Técnica instrumental
La obtencién de los espectros se ha realizado, por un
ladc, con un espectrofotémetro infrarrojo Perkin-Elmer modelo
“1621, de zona espectral 4000 a 200 cm , Se ha utilizado asi- 
mismo, para la asignaciôn de frecuencias y medida de absorban­
cias, un espectrofotômetro infrarrojo Perkin-Elmer modelo 125, 
de zona espectral 10000 a 400 cm . Una descripciôn de estos 
aparatos puede encontrarse en las referencias (114,115).
Los espectros utilizados para hacer asignaciones (nü- 
mero de ondas, en cm de las bandas se hicieron en las siguien­
tes condiciones de velocidad de registre para cada una de las 
zonas espectrales
TABLA III.2
Intervalo espectral Velocidad de registre
(cm“ )^ (cm ^/min) (cm” Vs)
4000-2000 37,5 0,63
2000- 800 19 0,32
1700-1580 6,5 0,11
Los espectros que sirvieron para medir absorbancias 
cumplieron las siguientes especificaciones en cada una de las 
frecuencias de medida para cada compuesto
TABLA III.3
Canpuestos
Banda Frecuencia Anchura de
rendija (AR) 
medida (cm” ) (cm” )^
Anchura media 




a-piridona V(N-H) libre 3390 1,18 52 0,023
3-piridona V (O-H) libre 3570 1,25 28 0,045
y-piridona v(N-H) libre 3430 1,20 45 0,027
(y-piridona)4
+ (l,3-dimetil v(N-H) asoc. 
uracilo)
3255 1,13 8^0 ~0,014
^ Banda correspond lente a v(A-H) libre para 1 os très prîmeros compuestos, y 
una concentraclôn înîcîal Co=1*10"^K. Para e1 sistema (y'pirîdona)+ 
(1,3-dlmetll uracilo) la banda de v(N-H) asoclado se midîô para una con- 
centracîôn înîcîal de 1,3-DMU, Co=l*10”  ^ M.
Como puede observarse, la relaciôn entre la anchura de 
rendija y la anchura media de la banda es, en todos les casos, 
inferior a 0,05. Por lo tanto de acuerdo con las conclusiones 
obtenidas por Robinson (116) en el sentido de que, para los va- 
lores de ese cociente iguales o inferiores a 0,4, no deben es- 
perarse desviaciones de la ley de Larabert-Beer motivadas por una 
rendija espectral incorrecta, pueden utilizarse las medidas ob­
tenidas de la absorbancia a esas frecuencias con fines cuantitativos.
III.1.3. Células de liquides
En las pruebas previas llevadas a cabo con disolventes
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y disoluciones, con el espectrofotômetro P-E 621, se utilizaron 
células para liquides de espesor fijo provistas de ventanas de 
diverses materiales, cerne clerure sôdice, bromure petésice, ye- 
dure de cesie y fluorure câlcice. Les espeseres de estas cêlu- 
las estuvieren cemprendides entre 25 y 500 yrn.
Per el contrarie, les registres definitives sobre les
que se han realizade medidas tante de frecuencias cerne de inten-
sidades se realizaren cen des parejas de células para liquides
de espeser variable, Tedas las células para liquides de espeser
variable se utilizaron provistas de cristales de BrK idêntices
en cada pareja. De esta manera el camine optice para les rayes
de muestra y de referenda fuê siempre el misme. El limite
(inferior) de transmision del bromure petâsice para la radiaciôn
-1
infrarreja es de 385 cm , perfectamente cenveniente para les 
prepôsites de este trabaje.
La interpretaciôn cuantitativa de les espectros, haciende 
use de la ley de Lambert-Beer, requiere medir cen exactitud les 
espeseres de las células, de manera que el errer relative de es­
tas medidas ne exceda en ningûn case del 1 %. Para legrar este se 
censtruyô una curva de calibrade para cada una de las células de 
espeser variable, segûn el métede de interferencias en infrarreje 
(117). Les dates ebtenides de interferegramas prepercienaren una 






siendo n el nûmero de franjas de interferencia en el interfere- 
grama, cemprendidas entre des frecuencias (en cm y v..
La cerrelacidn entre espeseres reales medides para la célula y 
los valores correspendientes leides en la escala del tamber y 
en el nonius, e, se estableciô ajustande ambes a la ecuaciôn de 
una recta:
e = mb + u
Para el ajuste per minimes cuadrades utilizames un sen- 
cille pregrama de célcule desarrellade cen anterieridad a la pré­
sente memeria, para ser intreducide en la cemputadera IBM 7090 
del Centre de Célcule de la Universidad Cemplutense de Madrid.
La ecuaciôn asi ebtenida permite cenecer el espeser de la célula 
cen una precisiôn del erden de ± Ip, mediante la lectura de su 
escala.
III.1.4. Medida de la absorbancia
Las células de espeser variable son especialmente ade- 
cuadas para cempensar la abserciôn debida al diselvente cuande 
se trata de averiguar la absorbancia. A, de un soluté en una di- 
soluciôn. El més eficaz de les métedes de cempensaciôn es el 
llamade métede diferencial (118), cenecide tambiên cerne métede 
de anélisis diferencial (117). Esta ha side la medalidad ele- 
gida por nesetres para registrar la mayeria de les espectros 
de las diselucienes.
La aplicaciôn del métede diferencial cen las des cé­
lulas de muestra y de referencia llenas de diselvente pure . 
(clereferme) y cen el misme espeser, prepercienaren una trans-
mitancia, T, del orden del 100% para las zonas de interés ana- 
lltico y para los espesores de célula utilizados. Este resul- 
tado nos permitié realizar lectures directes de la absorbancia a 
las frecuencias analiticas con gran comodidad. No fué necesario, 
pues, hacer un registre del fondo para cada espectro obtenido c^ e 
las disoluciones.
Para medir absorbancias sobre los papeles de registre 
se ha hecho use de una modificacién del método de la "linea base" 
(89,117,119). Dicha modificacién, que hemos designado como mé­
todo del "punto base", consiste en dibujar una linea base de un 
solo punto cuando junto a la banda analitica aparece otra banda 
ya sea del mismo componente o de otro componente de la disolu- 
cién. En este case 3a linea base es siempre paralela a la llnea 
de 100% T, y pasa por el punto elegido como punto base.
Si la banda que interfiere aparece a bajas frecuencias, 
el punto base se tomarâ en el ala delà banda analitica situada 
a altas frecuencias en el espectro. Y viceversa en caso contra­
rio. Ademâs, la eleccién de ese punto base debe hacerse aten- 
diendo a su reproducibilidad relative y constancia de su posi- 
cién en el intervalo de concentracicnes empleadas para el anâlisis.
Para medir la absorbancia de la banda de interés en ca­
da registre espectral se hicieron lectures puntuales en unidades 
de transmitancia, tanto a la frecuencia del méximo de la banda, 
Tj^ , como a la frecuencia del punto base de referencia, Tq . Después 
estos valores de transmitancia en % se convierten en absorbancias 
mediante unas tablas de conversion, y la diferencia entre ambos 
valores, ^  y A^, nos proporciona el de la absorbancia verdadara
de la banda;
A = Al - Ag
Para la mayoria de los puntos medidos el error relativo en la 
medida de la absorbancia ha sido '^ 5%. Esta ha sido la fuente 
principal de error al calcular los valores de absortividades 
molares, £, y constantes de asociacién, K.
Por otra parte, en un estudio previo, se midieron las 
absorbancias para diversas series de disoluciones registrando 
primero el espectro de la disolucién. A continuacién, y sobre 
el mismo papel, se registrô el espectro del disolvente con el 
mismo espesor de célula. Tomamos como absorbancia la diferen­
cia entre el valor en el mâximo de la banda analîtica y el va­
lor para el espectro del disolvente a la misma frecuencia. Los 
valores obtenidos para la absorbancia en esta forma demostraron 
tener una dispersién mucho mâs al azar, respecto a la ley de 
Lambert-Beer, que los valores de A obtenidos por el método di­
ferencial seguido del método del punto base. Por lo tanto, 
fué este ûltimo el criterio seguido para medir absorbancias.
Por ûltimo sélamente sehalar que el nûmero de medidas 
de absorbancia en cada uno de los sistemas para los que se ha 
estudiado la asociacién por enlace de hidrégeno, ha quedado li­
rai tado por ciertos factores. En primer lugar, la sensibilidad 
del aparato espectrométrico que condiciona el espesor mâximo 
de disolvente que se puede compensar, de manera que le llegue 
una cierta sehal al detector (120). Otros factores limitantes 
son el intervalo de concentraciones que se puede utilizer y la
intensidad del efecto de asociacién en cada sistema. La posi- 
bilidad de registrar cada una de las disoluciones a diferentes 
espesores, con las células de espesor variable, nos permitié 
mitigar en parte estos problemas.
La imposibilidad de disponer de células termostatiza- 
das para nuestras experiencias nos llevé a realizar todos los 
registros espectrales y, consiguientemente, todas las medidas 
de absorbancias, a la temperatura del rayo del espectrofoté- 
metro. Una serie de cuidadosas medidas termométricas propor- 
cioné para ésta el valor de (41,6±0,5) °C,
III. 2. ESPECTROS IR PE LAS PIRIDONAS EN PASTILLAS DE BrK
El comportamiento llamativo, tanto quimico como fisi- 
coquimico, de los hidroxi- y oxo-derivados de la piridina, ha 
sido sehalado por numerosos autores (121-123) desde hace mâs 
de veinte ahos. Desde el punto de vista de la espectroscopia 
IR la intarpretacién de los espectros de absorcién de estos 
compuestos, en particular para la 2- y 4-piridona, ha consis- 
tido en un continue tanteo que sélo recientemente parece tender 
a solucionarse. A los bien conocidos problemas de asignaciones 
de frecuencia que ofrecen los espectros IR de las amidas secun- 
darias (105), hay que anadir, en estos compuestos, la posibili- 
dad de encontrarse formando equilibrios tautémeros prototrépicos 
(124), asi como participando con diversas estructuras résonantes 
dipolares (125). En la Fig. III.l hemos resumido todo esto, 
presentando por primera vez las diferentes formas tautômeras y 
canénicas posibles para estos très derivados monosustituidos de
la piridina. En el caso de la 2-piridona puede ilustrarse la 
existencia de tautomerîa lactama-lactîma, o bien ceto-amina/ 
enol“imina, mediante experimentos de laboratorio (126). Consis- 
ten en comparar los espectros IR de la 2-piridona con los de la 
3-hidroxipiridina y los de la piridina en idénticas condiciones. 
Recientemente, Tieckelmann (127) ha examinado los distintos da- 
tos espectroscépicos (125, 128-131), algunas determinaciones de 
constantes de equilibrio tautémero (132-134), y câlculos por mé- 
todos teôricos de orbitales moleculares (135,136) para la 2-pi- 
ridona, 4-piridona y 3-piridinol. Como resumen de la revisién 
que él hace (127), asegura que, no sélo la 3-hidroxipiridina, 
sino también las 2- y 4-piridonas tienen un caracter altamente 
aromâtico. Lo cual no las asemeja en casi nada a las lactamas 
insaturadas correspondientes, con las que siempre se les ha com-
parado. Nosotros podemos anadir, por riuestra parte, que tal
conclusién sobre la aromaticidad de los compuestos se encuentra 
implicite en las estructuras indicadas en la Fig. III.1 para 
cada molécula.
Finalmente, la bibliografia comentada por Bellamy (106) 
para compuestos semejantes a los nuestros, nos permitfa pensar 
que estos podian presentar resonancia de Fermi, tanto en la zona
de v(A-H) (137,138) como en la de v(C=0).
Segûn hemos podido constater, gran parte del esfuerzo 
realizado con las piridonas y piridinoles por espectroscopia IR 
ha sido dirigido a dilucidar su comportamiento aromâtico y ceto- 
enélico, asi como a averiguar la participacién en la molécula de 
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esta razôn, sin duda, el mayor esfuerzo se ha dedicado a las 
asignaciones de las vibraciones de tension V(0~H), v(N-H),
V(C-O) y V(C=0). En cambio muy pocos trabajos han mencionado 
y menos aûn han asignado, el resto de las vibraciones normales, 
sobretonos y bandas de combinacion, de los compuestos estudia- 
dos por nosotros. Estos hechos nos llevaron a plantearnos un 
estudio un poco mâs profundo en cuanto a la interpretaciôn de 
los espectros IR de estas sustancias, tanto en pastillas de 
bromuro potâsico (BrK), como en disoluciôn de cloroformo (CHCl^) 
Para ello, se realizô un examen bastante complete en estado s6- 
lido (139) para la 2- y 4-piridona, completado paralelamente con 
otro para la 3-hidroxipiridina en el mismo estado. En estos es- 
tudios se llegaron a registrar los espectros IR de mezclas de 
estos compuestos por parejas en pastillas de BrK, asi como de 
mezclas de cada uno de elles con el 1,3-dimetil uracilo (1,3- 
DMU) . Los resultados obtenidos fueron examinados en base a la 
formaciôn de enlaces de hidrôgeno intermoleculares,
A continuaciôn présentâmes los dates mâs significatives 
que hemos conseguido en dichos estudios en pastillas de BrK.
Pero antes, queremos resaltar que el no presentar un estudio 
de asignaciones de frecuencias en IR para el 1,3-dimetil 
uracilo (1,3-DMU), es debido a que para este compuesto se dan 
justamente las condiciones contrarias a las indicadas mâs arriba 
para las dos piridonas y el 3-piridinol. En efecto, la rela- 
ciôn de este derivado del uracilo con los componentes de los 
âcidos nucleicos (unidades monoméricas) ha tenido como resul- 
tado que los espectros IR del 1,3-DMU hayan sido estudiados 
bastante intensamente. Existen trabajos de asignaciones de
las frecuencias correspondientes al anillo de uracilo (140-142), 
y otros en los que se presentan tablas de frecuencias y asigna­
ciones para el 1,3-dimetil uracilo en estado sdlido (143), en 
particular el minucioso estudio de Lord y Thomas (144) que examina 
el compuesto por espectroscopfa infrarroja y Raman, tanto en 
estado sôlido como en disoluciôn acuosa.
III.2.1. Tablas de frecuencias y discusiôn de 
resultados
La forma en que han sido elaborados los datos espec­
trales que présentâmes tabulados a continuaciôn, ha sido la si- 
guiente. Para cada una de las oxo- e hidroxipiridinas se pre- 
pararon series de pastillas de BrK. La concentraclôn del soluto 
en cada una de estas series se variô entre 0,10 y 0,45 mg en 
150 mg de BrK para cada comprinido. De esta forma se consigne 
cubrir perfectamente, en condiciones ôptimas de registre,todas 
las zonas de interés de los espectros infrarrojos correspon­
dientes. El paso siguiente consistiô en registrar los espec­
tros IR de las series de pastillas en la zona espectral de 
4000 a 400 cm compensando siempre el rayo de referencia del 
espectrofotômetro con otra pastilla de 150 mg con BrK sola-
mente. Sobre los papeles de registre se midieron las frecuen- 
__ 1
cias (en cm” ) de las bandas y hombros observados en el mâximo 
de absorciôn. Las pequenas oscilaciones que présenta la fre­
cuencia de una misma banda dentro de una serie de registros 
en los que se varia la concentraclôn del compuesto investigado, 
fueron atribuidas a dificultades en la reproducibilidad de la
obtenciôn de pastillas, como ya habiamos observado en un estudio
previo (139). El valor de v (en cm )^ indicado para cada una 
de las bandas en los diferentes compuestos corresponde a la me­
dia aritmética de los valores medidos en la serie de registros 
correspondientes. Las frecuencias asignadas se corrigieron al 
vacîo utilizando bandas caracterlsticas, descritas en la bi­
bliografia (145) , de registros obtenidos con pellculas muy fi- 
nas de poliestireno (aproximadamente de 5^) . Las condiciones 
en que fueron realizados estos registros fueron las mismas que 
para las pastillas de BrK. Estos son los valores que figuran 
en la primera columna de las tablas de frecuencias.
En las Figuras III.2 a la III.4 pueden verse unos 
ejemplos de los registros espectrales en pastillas de BrK que 
se ha utilizado.
El nûmero minimo de valores medidos para obtener cada 
una de las frecuencias presentadas, fué de siete. La preci­
siôn de estas frecuencias varia, como es natural, segûn la zona 
espectral; pero en ningûn caso es inferior en valor absolute a 
5 cm segûn nuestras estimaciones.
En las Tablas III.3 a III.5 se indican, ademâs, la vi- 
braciôn correspondiente a cada frecuencia, siempre que ello ha 
sido posible. También aparece el intervalo de frecuencias, o 
bien la frecuencia caracterlstica, que sehalan las referencias 
bibliogrâficas consultadas.
La notaciôn general empleda para indicar el tipo de vi- 
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V tension
6 deformaciôn en el piano *
Y deformaciôn fuera del piano
r deformaciôn de anillo fuera del piano 
A deformaciôn del anillo en el piano 
t torsiôn ("twisting") 
w  aleteo ("wagging")
Asi mismo, a la derecha de la frecuencia de la banda
encontrada, se indica su intensidad relativa en la zona en
que aparece. Para ello se hace uso de las abreviaturas si­
guientes:





A continuaciôn de dichas abreviaturas y entre paréntesis, puede 
aparecer otra notaciôn complementaria sobre la forma de la ban­
da, cuyo significado es:




a) Zona de 4000 a 2000 cm ^.
La serie de hombros de cierta intensidad que se obser- 
van en los espectros IR de la 2-piridona a frecuencias superio-
*
En la quîmica de heterocîclos aun perdura la notaciôn ^  para 
este tipo de vibraciôn, notaciôn que fué introducida por 
Katritzky (146).
147
res a 3100 cm , las hemos asignado a vibraciones de tensidn 
debidas a los NH asociados. Posiblemente el hombro a 3197 cm ^
(el mas intense y ancho) sea debido al dimero ciclico (VII). La 
banda 5 de la Tabla III.3, a 3112 cm podrîa fâcilmente ser 
asignada a una combinaciôn de las bandas 32 y 33, [[v (C=C)/v (C=0)J +
+ 6 (N-H), si no fuera por su gran intensidad. Algo parecido cabe 
decir, en la Tabla III.4, para la banda 3 a 3105 cm ^. En dicha 
Tabla, la banda a 3197 cm , intensa y muy definida, que hemos 
asignado a vibraciones de tensiôn de NH asociados, posiblemente 
se deba a pequehas cadenas de molêculas de grade no muy supe­
rior a la especie dîmera (V).
Los espectros de las très sustancias presentan una banda 
intensa alrededor de 3060 cm  ^ que, como han observado Gibson 
y col. (148) , corresponde a una de las bandas de absorciôn v(C-H) 
aromâtico de la piridina. Recordemos (147) que las molêculas de 
piridina y 4-piridona pertenecen al grupo de simetrîa anâlo-
gamente que los derivados mono- y disustituîdos en para- del ben- 
ceno, respectivamente. Por el contrario, las molêculas de 2-piri- 
dona y 3-hidroxipiridina, anâlogamente a los derivados disustituî­
dos en orto- y meta- del benceno, pueden adscribirse al grupo de 
simetrîa C^. Muy posiblemente sea este hecho, unido a la estabili- 
dad, en estado sôlido, de las formas dipolar aromâtica 11b (ver Fig
111.1) de la 4-piridona, por lo que su espectro IR présenta ademâs 
otra banda v(C-H) a 3034 cm ^ , que es la mâs intensa de este tipo. 
El mismo patron de coraportamiento présenta la piridina (en estado 
lîquido), y no asî la 2-piridona y 3-hidroxipiridina en las que 
no existe esta ûltima banda v(C-H).
Entre los 2800 y 2900 cm  ^para las dos piridonas, y 
alrededor de los 2400 cm  ^ para la hidroxipiridina, aparece
centrada una banda ancha que représenta claramente a los v(A-H) 
asociados (106). Sin embargo, son muy escasos los trabajos que 
han puesto la atenciôn en esta zona para los espectros de estos 
compuestos registrados en estado sôlido (125,148,155). El estu- 
dio cristalogrâfico de la 2-piridona realizado por Penfold (156) 
mediante rayos X demuestra que, en sus cristales, las molêculas 
se encuentran asociadas formando principalmente largas cadenas 
en espiral. El mismo autor asegura que las molêculas se encuen­
tran en la forma cetoamina y el enlace de hidrôgeno por el que 
se asocian es del tipo N-H***0.
Para explicar el espectro infrarrojo de la 3-hidroxi­
piridina entre los 2500 y 2925 cm ^, tanto Mason (125) como Sensi 
y Gallo (157) proponen que dicha sustancia existe en estado 
cristalino como molêculas dipolares con estructura Ile (ver Fig.
III.1). Una propuesta mês concrete y acertada parece la de 
Heinert y Martell (155) de que la banda de asociaciôn indicada 
séria debida a una estructura cristalina para el 3-piridinol, 
del tipo:
©N \ ©\ ©
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Creemos que es posible explicar las fuertes asociaciones que 
exhiben los très componentes en estado sôlido, como hemos po- 
dido comprobar mediante sus espectros infrarrojos en pastillas
de BrK, mediante un modelo de asociaciôn parecido. Para ello 
postulamos que las molêculas se asocian, por enlace de hidrô­
geno, segên cadenas, mâs o menos largas, formadas por la repe- 











Para la 4-piridona son:
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En un medio altamente polar, como es el de la pastilla 
del haluro alcalino (BrK) en la que estas sustancias sôlidas 
estân dispersadas, s61o cadenas cortas podrân formarse, al con­
trario de lo que ocurrirâ en estado cristalino. Sin embargo, 
là enorme variedad de cadenas a que darâ lugar la unidn de es­
tas unidades de asociaciôn en cada caso permite explicar la an­
cha banda de sus espectros IR en la zona de 2000 a 3000 cm ^.
En efecto, los enlaces N-H y 0-H asociados por enlace de hidrô­
geno en el interior de la cadena y rodeados de un entorno cer- 
cano diferente, vibrarân a v(N-H) y v(O-H), respectivamente, 
distintas. Consideraciones muy sencillas, de tipo estadîstico, 
llevan a la existencia en cada compuesto de un conjunto de numé­
risas v(A-H) muy prôximas unas de otras que forman la banda 
ancha de asociaciôn.
Si bien résulta obvio, estâ claro que, de acuerdo con 
el modelo propuesto, tantoüa 2-piridona como la 3-hidroxipiri-
dîna pueden encontrarse en estado sôlido, en pastillas de BrK, 
segûn cadenas dispuestas en forma de hélice. Esta es la confi- 
guraciôn ideal de la cadena para que las interacciones de apila- 
miento (13) entre las molêculas incrementen la energîa por en­
lace de hidrôgeno entre ellas. En este caso la energîa de api- 
lamiento es, al menos en parte, de tipo electrostâtico. Por 
el contrario, la asociaciôn lineal entre las unidades de aso­
ciaciôn de la 4-piridona parece poco adecuada para que las ca­
denas formadas adopten la configuraciôn de hélice.
Aûn mds, nuestro modelo de asociaciôn en estado sôlido 
permite dar cuenta de la apariciôn del centro de la banda de 
asociaciôn para la 3-hidroxipiridina a frecuencias mâs bajas que 
en las piridonas. La posibilidad de existencia de procesos de 
transferencia de protones en las molêculas que forman las cade­
nas de la 3-hidroxipiridina, implica una mayor energîa de enlace 
en éstas, una mayor estabilidad frente a las cadenas de molécu- 
las de piridonas. Como es sabido (5,8), el desplazamiento de la 
banda de asociaciôn v(A-H) a menores frecuencias es un indice 
semicuantitativo de la fortaleza del enlace de hidrôgeno.
Esta explicaciôn se ve confirmada por la existencia en
los espectros infrarrojos de la g-hidroxipiridina de fuerts ab­
sorciôn en la zona de 1700 a 2100 cm ^. Los ûnicos compuestos 
que presentan absorciôn en esta regiôn con esa intensidad y en
la posiciôn en que aparecen las bandas son los aminoâcidos, asî
como los hidrocloruros de aminoâcidos y de aminas (158,46). El 
origen de dichas bandas en estos compuestos parece estar en su 
existencia como molêculas dipolares ("zwitteriones") y a la
transferencia de protones entre ellas. La observaciôn de esta 
zona como indicaciôn adicional de la existencia de la 3-hidroxi­
piridina en estado cristalino como molêculas dipolares, habîa 
sido senalada con anterioridad (125,157,159). Por otro lado, 
la transferencia del protên en condiciones favorables tambiên 
habîa sido propuesta para estos compuestos (150,155,160). Résulta 
de interês en este sentido nuestra observaciôn de que en diso- 
luciên de cloroformo, el espectro IR de la 3-hidroxipiridina 
no présenta las bandas alrededor de 2000 cm o bien su inten­
sidad esté considerablemente disminuîda.
Un mécanisme parecido al indicado por nosotros aquî ha 
sido propuesto por Katritzky (108) para justificar la asocia- 
ciên en cadenas por enlace de hidrôgeno de la l-hidroxi-2,6- 
difenil-4-piridona
N -O H
en estado sôlido, como revelan sus espectros infrarrojos.
Queremos dejar bien claro que nuestra interpretaciôn 
de la banda de asociaciôn para estos compuestos no descarta la 
laboriosa asignaciôn, llevada a cabo por Bellamy y Rogasch 
(150) en 19 60, de los diverses submâximos en têrminos de efec­
to s de resonancia de Fermi de la v(NH)^soc. con bandas de com- 
binaciones y sobretonos. Por el contrario, el mecanismo de 
asociaciôn propuesto permite asimilar perfectamente esta hipô- 
tesis. Incluso podrîa servir para hacerla mâs plausible.
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b) Zona de 2000 a 1000 cm
La asignaciôn de frecuencias para estos compuestos, en 
particular para las dos piridonas estudiadas, ha presentado un 
viejo problema (108), por otra parte extensive a las amidas se- 
cundarias. La dificultad reside en que, como ya hemos senalado 
(P«129)/ tanto la 2- como la 4-piridona son molêculas notable- 
mente aromâticas, y la asignaciôn de frecuencias v(C=0) en es­
tos casos se complica por la apariciôn a frecuencias parecidas 
de los modos de tensiôn del anillo aromâtico.
Para llegar a una asignaciôn lo mâs compléta posible 
en esta zona hemos tenido que recurrir a analizar los diversos 
trabajos de asignaciones, en su mayorîa realizados en disolu- 
ciôn de tetracloruro de carbono, cloroformo y cloroformo deute- 
rado. Este hecho ha impuesto una considerable limitaciôn a 
nuestro estudio.
-1La banda que aparece alrededor de 1660 a 1630 cm 
fuê asignada, tanto para la 2-piridona (161) como para la 4- 
piridona (162,163). Trabajos posteriores basados en la compa- 
raciôn de los espectros IR de derivados N-metilados (151) y 
en el desplazamiento de la frecuencia por disolventes de di­
ferente polaridad (165), mantienen la asignaciôn para la 2- 
piridona; pero no asî para la 4-piridona. Para esta ûltima 
consideraciones teôricas (165) permiten localizar la v(C=0) 
alrededor de 1580 cm frecuencia que anteriormente (162) 
habîa sido aceptada como vibraciôn del anillo, v(C=C).
Bellamy (106), en concordancia con esto, atribuye a v (C--0) 
para la 4-piridona en estado sôlido el v or 1548 cm ^(?)
(ver Tabla III.4) . Sin embargo, una comparaciôn de los espec­
tros de diferentes derivados halogenados, deuterados y N-meti- 
lados y N-deuterados (128), asî como de derivados N-metilados, 
deuterados y de 4-piridona marcada con^^N y ^^0 (153), han con- 
ducido a la conclusiôn de que las tensiones v(C=0) y v(C=C) se 
encuentran extensamente mezcladas,
Muy recientemente, Taylor y col. han reexaminado el 
método de desplazamiento del disolvente en sistemas altamente 
conjugados (como las piridonas) por espectroscopîa infrarroja 
(167). Aplicando a la 4-piridona un modelo general del compor- 
tamiento espectroscôpico creado para dihidropiridonas (168), 
consiguen resolver satisfactoriamente la controversia sobre las 
asignaciones para este compuesto. Sus conclusiones permiten 
asegurar que la banda 22 (Tabla III.4), a 1631 cm  ^es un aco- 
plamiento de v(C=0) y la vibraciôn de tensiôn simétrica Vg(C=C) 
Su caràcter prédominante es C=0. Mientras que la banda 23 de 
la misma tabla, a 1586 cm  ^es consecuencia del mismo acopla- 
miento de modos de vibraciôn, pero de caracter prédominante C=C 
La banda de tensiôn asimôtrica Vg(C=C) aparece a 1503 cm  ^
(banda 26). Su anâlisis da cuenta de las asignaciones llevadas 
a cabo por Batts y Spinner (128). Nubstras observaciones con 
disoluciones de 4-piridona en cloroformo, para la zona de ten­
siôn carbonîlica, que comentaremos mâs adelante, han servido 
para corroborar estas asignaciones. Todo ello, ha servido para 
trasladar las asignaciones en disoluciôn, que se realizan en 
estos trabajos, a las frecuencias de nuestras tablas obtenidas 
con la sustancia en estado sôlido.
Diversas observaciones espectroscôpicas infrarrojas 
para la 3-hidroxipiridina y derivados (148,169,132,170) permiten 
pensar en que las vibraciones del anillo v(C=C) y v(C=N) deben 
encontrarse acopladas, a semejanza de lo que ocurre con otros 
sistemas anâlogos (105,106).
Asîmismo, existe una fuerte evidencia espectral en ]a 
2-piridona (171,130,172) y en la 4-piridona (173,153,128) de 
cierto grado de acoplamiento entre las flexiones N-H en el piano 
y las tensiones del anillo de piridina.
Resumiendo, no nos parece descaminado suponer que todos 
estos potenciales acoplamientosde vibraciones, que tienen lu­
gar en el anillo de estos compuestos, posiblemente se vean favo- 
recidos en estado sôlido supuesta la asociaciôn de las molêculas 
en la forma sugerida por nosotros en pâginas anteriores. Sin 
embargo, la confirmaciôn de esta afirmaciôn exige datos expé­
rimentales no disponibles en la actualidad.
c) Zona de 1000 a 400 cm ^.
Aparecen aquî, fundamentalmente, las vibraciones de res- 
piraciôn del anillo, y las flexiones o deformaciones en el piano 
y fuera del piano de los enlaces C-H. Para dichas asignaciones 
hemos seguido las correlaciones establecidas por Katritzky y 
col. para derivados 2-, 3- y 4-sustituîdos de la piridina (107, 
108). Sin embargo, es preciso sefialar que frecuentemente la fre­
cuencia a la que aparecen taies bandas en las piridonas y 3-hi- 
droxipiridina difiere bastante de los derivados monosustituîdos 
correspondientes de la piridina. Quizâs sea importante decir
que la mayorîa de los datos infrarrojos en esta zona han sido 
obtenidos para derivados alquilpiridînicos (174,175), y s6lo 
algunos pocos (176) incluyen el estudio de derivados monohi- 
droxisustituîdos de la piridina. Las perturbaciones que, sin 
duda, introduce un radical alquîlico sobre la corriente elec- 
trônica del anillo de piridina y, por tanto, sobre sus vibra­
ciones, es muy diferente al que pueden producir los grupos C=0 
(unidos a la existencia de un hidrôgeno sobre el nitrôgeno del 
anillo),o bien 0-H.
Por comparaciôn con compuestos anâlogos, hemos inten- 
tado asignar otros modos de vibraciôn para las bandas encon- 
tradas en los espectros IR de cada una de las sustancias ana- 
lizadas.
En conjunto, hemos logrado una asignaciôn bastante com­
pléta de las frecuencias medidas a los principales modos de vi­
braciôn para la 2- y 4-piridonas. Para ello fuê necesario em- 
plear una ordenaciôn lo mâs racional posible de los datos dis­
ponibles en la actualidad sobre estos compuestos. En cambio en 
la 3-hidroxipiridina las dificultades han sido mayores y expli­
cables teniendo en cuenta la escasez de datos espectroscôpicos 
de interês sobre esta sustancia.
Como puede observarse (Tablas III.3 a III.5), en gene­
ral, la coincidencia entre las frecuencias medidas por nosotros 
y las de las referencias bibliogrâficas examinadas es grande.
Para los casos en que estas diferencias son mayores hay que tener 
en cuenta que los espectros de las referencias han sido realiza-
dos en la mayorîa de los casos en medios diferentes al BrK, 
Generalmente en nujol o bien en un disolvente orgânico como si 
CI4C o CHCI3.
III.3. ESPECTROS IR DE LAS PIRIDONAS EN DISOLUCIONES 
DE CHCI3.
Como ya hemos senalado, nuestro propôsito al estudiar en 
forma cualitativa los espectros infrarrojos de las piridonas en 
disoluciôn ha sido doble. El objetivo principal fué seleccionar 
las bandas analîticas mâs adecuadas para el estudio cuantitativo 
de las asociaciones en disoluciôn, a travês del câlculo de las 
constantes de equilibrio correspondientes. En segundo lugar, 
pretendîamos obtener el mâximo de informaciôn cualitativa sobre 
la autoasociaciôn de las piridonas en disoluciôn de cloroformo, 
que es el mâs apolar de sus disolventes comunes (dioxano, dime- 
tilsulfôxido, agua, etc.).
Los espectros se registraron con disoluciones reciôn 
preparadas, y de concentraciones que oscilaron, en todos los ca­
sos, entre 1-10  ^ (mol/1) y la disoluciôn saturada. La mayorîa
de estos registros se hicieron con las células de espesor varia­
ble, provistas de cristales de bromure potâsico. Los espesores 
utilizados fueron muy variados segûn la concentraciôn de la di­
soluciôn y la intensidad de las bandas en cada zona espectral, 
cubriendo un amplio intervalo entre 25y y 5 cm. Estos espesores 
extremes se lograron con cêlulas de espesor fijo para liquides 
con ventanas de ClNa. Sin embargo, los espesores empleados con 
mâs frecuencia fueron los comprendidos entre unos cientos de ni­
eras y 2000]j.
En las Figuras III.5 a III.8 pueden verse algunos de 
los espectros de las disoluciones de 2-piridona en CHCI3 que han 
servido para las medidas de frecuencias. Anâlogamente, las Fi­
guras III.9 a III.12 contienen espectros representatives de los 
registrados con disoluciones de 4-piridona en CHCI3. Por ûltimo, 
los espectros de la 3-hidroxipiridina en CHCI3 son los que apare­
cen en las Figuras III.13 a III.I8. Como puede apreciarse, las
très zonas que han sido registradas son: 4000 a 400 cm 4000
-1 -1 a 2000 cm y 2000 a 800 cm . Los espectros correspondientes
a las dos ûltimas zonas suponen una expansiôn apreciable en la 
escala de las frecuencias con respecto a los obtenidos en la pri­
mera zona. Por lo tanto la precision en la medida de frecuen- 
cias mejora notablemente, siendo del orden de ±2 cm
Algunas de las observaciones générales que hemos hecho 
en este estudio en disoluciôn son las siguientes. Para la misma 
concentraciôn, el mismo espesor, e idônticas condiciones de re­
gistre, se constataron unas diferencias sistemâticas entre las 
frecniencias medidas compensando y sin compenser el rayo de re- 
feremcia con un espesor de disolvente igual al del rayo de mues-
tra. Las diferencias llegan a tener cierta importancia (hasta
-1 -1 7-10 cm ) en la zona de 4000 a 2000 cm ; mientras que es re-
lativamente insignificante (1 a 2 cm en el resto. En todos
los casos las frecuencias mayores corresponden a las bandas de
los espectros sin compenser.
Independientemente del aumento de la concentraciôn, 
incliuso manteniendo êsta constante, existe un efecto del aumento 





























































































Fig.III. 6,-Zona de vibraciories "de ten'si'6n N-H y C-H. Registros 
de cloroformo y una disolucion concentrada de 2-piri 






Fig.III.7.- Zona de vibraciones de tension N-H y C-H. Registros
del cloroformo y una disolucion concentrada de 2-piri 
























































































































































































Fig.Ill.10.-Zona de vibraciones de tension N-H y C-H. Registro 
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Fig.Ill.11.-Zona de vibraciones de tension N-H y C-H. Registros 
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Fig. III. 14.- Zona de vi/braciones de tension 0-H y C-H. Registros 
de cloroformo y una disolucion concentrada de 3-hi­






Fig. 111. 15.- Zona de vibraciones de tension 0-H y C-H. Registros- 
de una disolucion concentrada de 3-hidroxipiridina 
















Fig. III. 16.- Zona de vibraciones de tension 0-H y C-H.Registros
















Fig. III. 17.- Zona de vibraciones de tension 0-H y C-H .
disoluciones de 3-hidroxipiridina
























































































































espectro. Las frecuencias medidas sobre espectros realizados
con espesores de células mayores se elevan en varios cm a
niveles estadîsticos significatives, sobre los realizados con
espesores menores. Y esto para todas las zonas del espectro.
A tîtulo de comparaciôn, con espesores que difieren en SOOjt,
-1
las diferencias observadas oscilaron entre 1 y 5 cm . Insis- 
timos en que este tipo de observaciones pudo aislarse del efecto 
de aumento de concentraciôn sobre la apariciôn de las bandas.
III.3.1. Tablas de frecuencias y discusiôn de 
resultados
Las frecuencias que aparecen en la primera columna de
las Tablas III.6 a la III.8 han sido obtenidas de forma parecida
a como ya dijimos en III.2.1 para los espectros de BrK. Dichas
frecuencias son la media aritmética de un nûmero de medidas com-
prendido entre 12 y 40. El error absqluto estimado, que varia
un poco segûn la zona del espectro, fué inferior en todos los 
-1
casos a i 5 cm
En las tablas de datos que présentâmes, aparece ademâs 
otro tipo de informaciôn. La frecuencia en disoluciôn de CHCl^ 
se acompaha, siempre que nos ha sido posible, de la correspon- 
diente al mismo modo de vibraciôn medida en BrK. Asi mismo, se 
incluye la diferencia entre ambas frecuencias, Finalmente,
se asignan la mayoria de las frecuencias a un modo de vibraciôn.
a) Zona de 4000 a 2000 cm~^.
Como era de esperar, aparecen en disoluciôn las bandas 
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ridonas (2- y 4-) es posible comparar la frecuencia a la que 
aparece el modo v(A-H) asociado en disolucidn de cloroformo y 
en pastillas de BrK. No asi para la 3-hidroxipiridina, que en 
estado sôlido da una banda ancha de centro no bien definido.
Résulta interesante que para la 2-piridona, cuyas mo- 
léculas son capaces de asociarse segün dîmeros abiertos y cî- 
clicos, la banda principal de asociaciôn v(N-H), a 3264 cm 
présenta dos hombros muy pronunciados: uno a mayor y otro a 
menor frecuencia que la banda principal.
Puede observarse también que la zona en la que apare- 
cen sobretonos y bandas de combinacidn es mucho mâs sencilla 
de analizar, y présenta un ntSmero de mâximos mucho menor que en 
estado sôlido para los très compuestos.
b) Zona de 2000 a 1000 cm ^.
Esta es la zona que, comparada con la de los espectros 
en BrK, résulta mâs simplificada, con un nûmero mâs reducido de 
bandas. Sin embargo, las que aparecen siguen la rnisma distribu- 
ci6n, relacidn de intensidades e incluso la misma forma que en los 
espectros en estado sôlido.
En la banda predominantemente v(C=0) de las piridonas, 
que es bastants ancha, pueden detectarse las dos bandas libre y 
de asociaciôn debida al enlace de hidrôgeno.
Las vibraciones de tensiôn C=0 aparecen usualmente en 
la zona de 1850-1640 cm  ^ (177). Para las araidas y ureas este 
intervalo es de 1695-1630 cm ^, debido a que el nitrôgeno de
estos compuestos atrae sobre sî, en parte, los electrones del 
grupo C-Q y disminuye as! la fortaleza de este enlace. En las 
molêculas de las piridonas existen varios efectos que permiten 
explicar la aparicidn de la absorcidn carbonilica a bajas fre- 
cuencias. For un lado, la existencia en el anillo de un hetero- 
âtomo de nitrôgeno. El enlace C=0 estâ altamente conjugado con 
los dobles enlaces del anillo. Ademâs, la elevada aromaticidad 
de estas molêculas, asi como las diversas estructuras que pueden 
adoptar (ver Fig. III.1), consecuencia de los efectos electrônicos 
de y sobre la corriente de electrones del anillo de piridina, de­
terminant la debilidad del enlace C=0.
En la Figura III.19 pueden verse una serie de registres 
con disoluciones de y-piridona en CKCl^ en la regiôn de 1600 cm ^. 
Los espectros fueron realizados mediante dos células de liquides 
de espesores iguales a 1 cm, perfectamente contrastados, y venta- 
nas de ClNa. Una de ellas en el raye de muestra con la disoluciôn 
y la otra en el raye de referenda con el disolvente. La posible 
descompensaciôn de los rayes por el defecto de concentraciôn o 
espesor de disolvente en la cêlula del raye de muestra es de un 
efecto insignificante debido al considerable espesor de las cê- 
lulas y la baja concentraciôn de las disoluciones empleadas. Para 
disoluciones mâs diluîdas que 5*10  ^ (mol/1) sôlo se observa una 
banda a unos 1636 cm que hemos asignado a v(C=0) libre (carac- 
ter prédominante). A partir de disoluciones de concentraciôn 
5-10  ^M, o mâs concentradas aparece una segunda banda a frecuen- 
cias mâs bajas. Concretamente a unos 1631,5 cm banda que he­











Fig. III. 19.- Zona de vibraciones de tension C—O.Rogistros de
disoluciones diluidas de 4-piridona en CHCl^. Com 
pensando.
gistros contenidos en la Figura III.19 nos permiten, por lo tanto, 
asegurar que para disoluciones de 4-piridona en cloroformo de
-3
concentraciones iguales o menores que 3*10 M la ûnica especie 
molecular présente es el monômero. Para disoluciones iguales o 
superiores a 5-10  ^M el dîmero se encuentra en equilibrio con 
el monômero. Esta es la causa del elevado ensanchamiento de la 
banda de tensiôn C=0.
En la misma figura, sin necesidad de expandir la escala 
de frecuencias, se ve que los numerosos hombros que présenta la 
banda analizada aparecen a posiciones invariables. No dependen 
de la concentraciôn, luego no se pueden atribuir a ninguna espe­
cie asociada que pueda formarse. Tampoco pueden imputarse a la 
absorciôn del disolvente en esa zona. Por lo tanto, se trata de 
de un efecto caracterîstico (intrinsecamente) de las molêculas de 
la 4-piridona.
Los espectros que aparecen en las Figuras III.20 y III.24 
se obtuvieron con las células de espesor variable (cristales de 
BrK) y en condiciones de expansiôn de la escala de frecuencias, 
para diversas disoluciones concentradas y diluidas de y-piridona 
en CHClg. El mando del selector de escala del P.-E. 125 se colocô 
en la posiciôn 1/10, y el selector del cambio de velocidad en ]a 
posciôn "SLOW" (lenta). Las condiciones de expansiôn mâxima en 
la escala de ordenadas se completaron con una posiciôn del selec­
tor de control de velocidad de registre correspondiente a bajas 
velocidades, y un conjunto de valores Rendija/Ganancia de amplifi- 
caciôn adecuados a las necesidades de estos registres. El objeto 
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de tensiôn predominantemente C=0.
A medida que la concentraciôn disminuye, la banda alre- 
dedor de 1631,5 cm , debida a los C=0 asociados, reduce su an- 
chura y se desplaza ligeramente a mayores frecuencias, a la vez 
que cobra mayor intensidad relativa la banda a 1636 cm , que 
aparecia como un hombro a altas concentraciones. En el limite, 
para una concentraciôn inicial de piridona igual a 1*10”  ^M no 
se aprecia mâs que la banda debida a los C=0 libres y ha desapa- 
recido (Figura III.21) todo vestigio de ensanchamiento de la banda 
hacia frecuencias menores.
Por otra parte los diversos submâximos que acompahan al
mâximo (o mâximos) principal (es) de la banda, persisten a concen-
-4 ^traciones tan bajas como 8«10 M. Y ademâs aparecen, como ya 
hemos dicho, a frecuencias relativamente muy constantes. En con­
secuencia, atribuimos esta estructura compleja de la forma de la 
banda a la existencia en las molêculas de 4-piridona, libres o 
asociadas por enlace de hidrôgeno, de un efecto de resonancia de 
Fermi. Interpretamos que las vibraciones que deben acoplarse son l>(C=0)ÿ, 
V(C=C). Para ello nos basamos en las interpretaciones espectrales, 
con apoyo experimental, de acoplamientos de estas vibraciones que 
han hecho Cook (154) y Batts y Spinner (128). Esta afirmaciôn 
nuestta estâ aûn mâs firmemente apoyada por la muy reciente inter- 
pretaciôn teôrica que hacen Smith y Taylor (168) de un modelo de 
acoplamiento de las vibraciones v(C=0) y v(C=C) para las 4-piri- 
donas, modelo que permite explicar la apariciôn de todas las 
bandas de la zona. La sugerencia de Coburn y Dudek (153) en al 
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6 (C-H), no élimina sino refuerza nuestra explicaciôn de reso­
nancia de Fermi en la banda de v(C=0).
Un estudio semejante fué tambiên realizado con las di­
soluciones de 2-piridona en cloroformo, registrando su banda de 
v(C=0) en las mismas condiciones que para la 4-piridona. Como 
puede verse, Figuras III.22 y III.23, la forma de la banda es 
aquî mâs compleja aûn. Las conclusiones obtenidas para la molé- 
cula de 4-piridona se mantienen para la de 2-piridona. Basân- 
dose en el com.portamiento de la intensidad de la banda frente a 
disolventes de muy variada polaridad, Bellamy (165) habia dedu- 
cido la existencia de resonancia de Fermi para la banda del car- 
bonilo en los derivados de la 2-piridona. Las crîticas (45,171, 
178) que ha recibido su raêtodo del desplazamiento (en frecuen­
cias) por el disolvente, sin duda restaron importancia a su ob- 
servaciôn.
c) Zona de 1000 a 400 cm ^.
Sôlo dos observaciones de interés. La fuerte absorciôn 
en la zona del disolvente ha tenido como consecuencia el no poder 
medir mâs que unas pocas bandas. Asî, para el espectro de la 3- 
hidroxipiridina en cloroformo se han encontrado dos bandas por 
debajo de los 1000 cm ^ . Ademâs, se registran unos valores bas- 
tante altos de Av para las deformaciones en el piano del anillo 
y de los enlaces C-H.
Para las très zonas en que se ha dividido la asignaciôn 
se ha conseguido encontrar en disoluciôn la mayorîa de las bandas 
que se habian asignado a modos de vibraciôn en los espectros pro- 
cedentes de pastillas de BrK.
IV. AUTOASOCIACION DE 4-PIRIDONA EN CHCl^

IV.1. INTRODUCCION
En êsta, asî como en las siguientes secciones de esta 
Memoria, vamos a exponer los resultados expérimentales de nues- 
tro estudio cuantitativo de la asociaciôn intermolecular, segün 
dimeros, de las pirimidonas mediante espectroscopia infrarroja.
La metodologia general para determinar la constante de asocia­
ciôn en un equilibrio en formaciôn de enlaces de hidrôgeno la 
desarrollamos en el apartado II.2.2. También describimos alli 
los procedimientos que hemos utilizado para calcular dicha 
constante.
Hemos concedido una gran importancia a la capacidad 
de las ecuaciones deducidas para reproducir los datos expéri­
mentales o semiexperimentales (las absortividades molares apa- 
rentes, por ejemplo) como un indice del grado de la bondad del 
ajuste que proporcionan. Asimismo, se han tenido en cuenta los 
errores que afectan a los parâmetros obtenidos. Su origen, como 
es lôgico, es doble. Por un lado son debidos a las limitaciones 
de la precisiôn instrumental, que afectan a los datos expéri­
mentales. Pero las propias ecuaciones utilizadas para ajuster 
los datos introducen también errores, en ocasiones considerables, 
sobre la informaciôn que proporcionan.
Los datos espectroscôpicos de absorbancias para la 4- 
piridona en disoluciones de cloroformo, que mostramos en la 
Tabla IV.1, proceden de registres como los que aparecen en la 
Figura IV.1. Las lectures de la absorbancia se hicieron sobre
TABLA IV.1. Absorbancias medidas para la banda 
y(N-H) libre, a 3425 cm-l,con di­
soluciones de 4-piridona en CHCl^
n C^Cmol/l)-10^ b (cm)"10* A
1 67,0 ±0,3 100±1 0,109
2 67,0 ±0,3 100±1 0,106
3 50,0 ±0,2 200±1 0,168
4 40,0 ±0,1 100±1 0,085
5 30,00 ±0,09 200± 1 0,126
6 24,20 ±0,08 200±1 0,113
7 10,000± 0,004 200± 1 0,060
8 8,00 ±0,03 200± 1 0,052
9 8,00 ±0,03 200± 1 0,075
10 5,00 ±0,02 500±1 0,091
11 5,00 ±0,02 1201+1 0,222
12 1,000±0,003 50011 0,024
13 0,800± 0,003 lOOOi 1 0,040
14 0,700± 0,002 lOOOl 1 0,036
el mâximo de la banda correspondiente a y(N-H) libre, a 3425 
cm~^. En los espectros utilizados se compensô la absorciôn 
del disolvente con el espesor adecuado de una célula idéntica, 
llena de disolvente., colocada en el rayo de referenda del
espectrofotômetro. Las velocidades de registre para estos
-1 . -1espectros estuvieron comprendidas entre 20 y 25 cm *min 
(es decir, de 0,33 a 0,42 cm"l*s“l, aproximadamente).
Las disoluciones mâs concentradas se prepararon me­
diante pesada y disoluciôn posterior en matraz aforado. Las 
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Fig.IV,1 Registros de varias disoluciones de piridona 




Fig.IV.2.— Comprobacidn de la desviacidn de la ley de
Lambert-Beer para disoluciones de 4-piridona 
en CHCl .
(0,1 M) que se preparô también por pesada, y se utilizaron ma- 
traces aforados de volümenes adecuados. Como puede verse (Ta­
bla IV.1), el error estimado en todos los casos para la concen- 
tracidn se mantuvo por debajo del 1 %. Por el contrario, para 
la absorbancia ya vimos (pâg.iZG) que este limite del error 
relative era de (5 %.
En todos los métodos que vamos a emplear para nuestros 
sistemas de disoluciones, supondremos que las desviaciones de 
la ley de Lambert-Beer, que se observan en el comportamiento de 
las disoluciones de 4-piridona/CHClg, se interpretan como forma­
ciôn de asociaciones intermoleculares por enlace de hidrôgeno. 
En este sentido debe contemplarse la Figura IV.2 como una de- 
mostraciôn de taies interacciones en aquellas disoluciones,
IV.2. DETERMINACIQN DE e Y K
Para las disoluciones de 4-piridona en cloroformo, va­
mos a resumir los resultados de aplicar los diversos métodos 
descritos en II.2, para calcular £ Y K. Se han ajustado los 
datos de la Tabla IV.1 a las ecuaciones desarrolladas alli.
Se acompaha de un anâlisis de errores estimados y tests esta- 
disticos que permiten hacer (Secciôn VIII de esta Memoria) una 
critica comparativa de los métodos y la confianza en los valo­
res que estos proporcionan.
IV.2.1. Método 1 (LORD-PORRO)
Las molêculas de 4-piridona pueden asociarse ûnica- 
mente segûn un dimero abierto del tipo (V). Como disponemos 
de medidas de absorbancia realizadas a varios espesores, b.
aplicaremos la ecuaciôn reducida {13}. Para ello hemos cons- 











1 67,0 100 10,90 61,47
2 67,0 100 10,60 63,21
3 50,0 200 8,40 59,52
4 40,0 100 8,50 47,06
5 30,00 200 6,30 47,62
6 24,20 200 5,65 42,83
7 10,00 200 3,00 33,33
8 8,00 200 2,60 30,77
9 8,00 300 2,50 32,00
10 5,00 500 1,82 27,47
11 5,00 1201 1,85 27,05
12 1,000 500 0,48 20,83
13 0,800 1000 0,40 20,00
14 0,700 1000 0,36 19,44
a) Valores de los parâmetros y estimacidn de errores
Los valores de A/b y (C^b)/A se ajustan a una recta
y = mx + u
en donde:
A ^o^ e ^ ey = r ; X = --- ; m = ----  ; u =  ---
A 4K^ 4K^
Es decir, que los parâmetros buscados vienen expresados po:
' = tS9>
El ajuste por minimos cuadrados proporciona los valores 
siguientes:
m = 240 (mol ^-l-cm ; u = -4,6 (cm~^)
afectados de unos errores estândar estimados:
S(m) = 13 ; S(u) « 2,6
La ecuaciôn de la recta de ajuste es:
y = 240 X  - 4,6
o bien
A C b
^ = 240 —  - 4,6
^ A
que es la representada en la Figura IV.3 junto a los puntos 
correspondientes a valores expérimentales, para que pueda 
apreciarse la bondad del ajuste.
La absortividad molar de v(N-H) libre, £ , y de la 
constante de asociaciôn del dimero, , calculadas a partir 
de m y u, son ;
e = 52,1 (mol ^*l*cm 
= 2,83 (mol"l'l)
Una buena estimaciôn de los errores de estas magnitudes, te- 
niendo en cuenta las desviaciones de los valores expérimentales 
de X e y con respecto a la recta ajustada, son sus errores
estândar calculados (179) a partir de las ecuaciones diferen- 
ciales aproximadas:
S(K^)' 2 S(e) 2 S(n)
. . e n
Los resultados que se obtienen son:
S(G) = 29 ; S(K^) = 2,2
que suponen unos errores relatives, e, para e y de:
e(e) = 56% ; e(K^) - 78%
Los errores que afectan a los paramétrés £ y ^  son
excesivamente elevados. Indican que les dates de la Tabla IV.2, 
o bien parte de elles, no se ajustan bien a las hipôtesis de
que el dîmero es la ûnica especie asociada que existe en esas
disoluciones de 4-piridona en CHCl^. Suponemos que los valores 
que resultan inadecuajos para este tratamiento son los que corres- 
ponden a las concentraciones mâs elevadas. Para éstas, la 4-pi­
ridona podrâ asociarse, sin duda, como trîmeros y en general como 
complejos moleculares de orden superior al dîmero. Estas supo-
siciones se han visto fuertemente confirmadas por los espectros 
de absorciôn IR para las disoluciones comprendidas entre la de 
saturaciôn y, aproximadamente, la de 0,1 M.
Como consecuencia de los resultados que hemos apuntado 
fué necesario utilizar una nueva tabla de valores, la Tabla IV.3. 





Pig. IV. 3. Método de LORD-PORRO. Representacion grafica para diso­
luciones de 4-piridona en CHC1-. Intervalo de concentra 







Pig, IV, 4.- Método de LORD-PORRO.Representacion grafica para disol 
ciones <’c 4-piri dona en CHC1_. Intervalo de concentra­
ciones: ; S 1M a 7.10 M .
las disoluciones mâs diluidas. Comprende el intervalo de concentra­










(mol * 1  ^*cm)•10^
1 10,00 200 3,00 33,33
2 8,00 200 2,60 30,77
3 8,00 300 2,50 32,00
4 5,00 500 1,82 27,47
5 5,00 1201 1,85 27,05
6 1,000 500 0,48 20,83
7 0,800 1000 0,40 20,00
8 0,700 1000 0,36 19,44
El ajuste por mînimos cuadrados mediante la ecuaciôn
{13}proporciona ahora la recta:
y  = 191 X  -3,4
o bien: {90}
A C b
p = 191 —  - 3,4
“ A
que hemos representado en la Figura IV,4 para que pueda apre­
ciarse c6mo los datos expérimentales procedentes de la Tabla 
IV.3 se encuentra distribuldos sobre ella.
Los valores determinados asî para los parâmetros son
e = 56,1 (mol ^-l-cm 
= 4,12 (mol ^*1)
y las estimaciones de sus errores estândar y errores relatives 
son :
S(e) = 4,1 ; e ( e ) - 7 %
S(K^) - 0,40 ; e(Ka)= 10 %
Se han mejorado, pues, considerablemente los valores obtenidos 
con la Tabla IV,2.
b) Pruebas del ajuste
Se van a realizar considerando sôlamente los resulta­
dos obtenidos del ajuste de los datos de la Tabla IV.3. Dada
la falta de consistencia de los valores paramétricos encontrados
haciendo uso de la Tabla IV.2, mâs amplia, se hace innecesario 
repetir los câlculos con ellos.
-La primera prueba va a consistir en apreciar la capa­
cidad de la ecuaciôn obtenida para reproducir los valores de g , 
es decir, de]os valores de y^. Para ello, en la Tabla IV.4 se 
indican las desviaciones entre los valores expérimentales y los
calculados, d..
— 1
Las diferencias son en conjunto un poco superiores al 
error experimental estimado. El error estândar estimado es de 
S(y) = 0,11.
-Un buen procedimiento para comprobar la bondad de un 
ajuste por mînimos cuadrados (180) consiste en aplicar el test 
O prueba de "Ji cuadrado", X  (131). Se trata de una magnitud 
definida por la estadîstica:










1 10,00 200 3,00 2,96 4
2 8,00 200 2,60 2,47 13
3 8,00 300 2,50 2,70 -20
4 5,00 500 1,82 1,84 -2
5 5,00 1201 1,85 1,76 9
6 1,000 500 0,48 0,57 -9
7 0,800 1000 0,40 0,41 -1
8 0.700 1000 0,36 0,31 5
siendc
2
>: N el nûmero de dates; 2 la varianza de la muestra ; y
la varianza de la poblaciôn. Para nuestros propôsitos se
puede admitir que una buena estimaciôn de esa estadîstica es la
definida por la expresiôn:
N
2 [y^ (expérimentales) - (calculados) 1





en donde d^ représenta las diferencias de la Tabla IV.4. Es 
évidente que, para un cierto valor de N, cuanto menor sea el 
valor de ^  obtenido mejor serâ la concordancia entre los va- 
lores observados y calculados. Es decir, tante mâs aceptable 
serâ el ajuste.
El valor que se obtiene en nuestro caso es 
= 4,8-10"^
menor que el teôrico
;c^  = 18,5
encontrado en las tablas (182) con 7 grados de libertad (N-1),
para el nivel de confianza del 99 %,
-Otro indicador estadîstico ûtil en la investigaciôn de 
la dependencia lineal de ambas variables x e es el coefi-
ciente de correlaciôn lineal, definido en la pâgina 32 de la 
referenda (179) como:
r (yi-ÿ)]/^|l [ X  (Yi-ÿ)
(x , ÿ son los valores medics de x^ e y^, respectivamente) que
también (183) admite la forma;
r = [N E  (x^y^) - (Z Yj,)] / K  x^-Clx^)^ Y^-<Z y )^
El valor que toma este coeficiente de correlaciôn para la recta 
de ajuste que hemos obtenido es:
r = 0,995
lo cual supone una muy buena correlaciôn (positiva) entre ambos, 
recta y punto expérimentales.
-Por ûltimo vamos a utilizar como prueba de la bondad 
del ajuste y, por lo tanto, de la fiabilidad de los resultados 
de e y K , el denominado anâlisis de varianza o "ANOVA”, Su
aplicaciôn a la recta de regresiôn
y î= mx + u
pérmite la estimaciôn adecuada de la precisiôn con la que dicha
recta se ajusta a los valores observados. En este caso se to-
_ 2
man como varianzas, V^=S^, los valores medios de las sumas de 
cuadrados que proporciona el anâlisis de regresiôn para la 
recta de ajuste (184). Se consideran dos tipos de suma de cua­
drados : debida a la regresiôn
m^ ^  (x_-x) ^
con un grado de libertad, y alrededor de la regresiôn:
][(yi-ÿ)^ - m^2(x^-x)^ 
con N-2 grados de libertad. Como es évidente, la suma total de
r -  -  2cuadrados es igual a (y^-y) , con N-1 grados de libertad, que
tiene en cuenta la regresiôn.
Se definen las varianzas debidas a la regresidn y 
alrededor de la regresidn como:
V2 H S2 =
N-2
respectivamente. El valor del parâmetro
F = -i
es una estimaciôn muy buena de la precision alcanzada con la 
ecuaciôn de regresidn obtenida. El anâlisis de varianza permite 
dar cuenta del grado de significacidn que tienen los diversos 
factores que influyen en los errores finales del ajuste de la 
ecuaciôn (183) .
El test de F en la recta de regresiôn {90} toma el
valor
F = 602,5
mientras que el valor teôrico de la "F de Snedecor" con 1 y 6 
grados de libertad, para el nivel de confianza del 99 %, es 
F=13,75. Luego los coeficientes de regresiôn estimados en la 
ecuaciôn {90} son "altamente significativos" a un nivel esta­
dîstico cercano a la certeza.
IV.2.2. Mêtodo 2 (LIDDEL-BECKER)
Se trata de un mêtodo eminentemente grâfico. De ma- 
mera que no hemos podido someter sus resultados a comprobaciôn 
estadlstica, por otra parte innecesaria, dado el grado de im- 
precisiôn del propio mêtodo.
Con los datos de la Tabla IV.1 se puede construir 
otra en la que aparezcan los valores de la absortividad molar 
aparente de la banda v(N-H) libre de la 4-piridona, para cada 
una de las medidas. Esta absortividad molar aparente, £, se 
détermina por la conocida expresiôn de 3a ley de Lambert-Beer
e =
bCo











1 100 0,109 67,0 16,27
2 100 0,106 67,0 15,82
3 200 0,168 50,0 16,80
4 100 0,085 40,0 21,25
5 200 0,126 30,00 21,00
6 200 0,113 24,20 23,35
7 200 0,060 10,000 30,00
8 200 0,052 8,00 32,50
9 300 0,075 8,00 31,25
10 500 0,091 5,00 36,40
11 1201 0,222 5,00 36,97
12 500 0,024 1,000 48,00
13 1000 0,040 0,800 50,00
14 1000 0,036 0,700 51,43
Los valores de las dos ültimas columnas estân representados en 
la Figura IV.5. El ajuste (grâfico) de los puntos se ha hecho 
con una curva de tipo exponencial. El valor encontrado para 
la absortividad molar del monômero a diluciôn infinita, como 
ordenada en el origen,es;
G° = 55 (mol ^'l*cm m
Y a partir de êste y de la pendiente de la tangente a la curva 







Fig. IV. 5.- Método de LIDDEL-BECKER. Representacidn grafica para 
disoluciones de 4-piridona en_ÇHCl_. Intervalo de 
concentraciones: 0,67M a 7.10 M.
6^ = 63,3 (l.mortem-’) 






Fig. IV. 6.- Método de LIDDEL-BECKER.Representacidn para disolu­
ciones de 4-piridona en-CHCl . Intervalo de concen­
traciones: 0,1M a 7.10 M.
constante de asociaciôn aproximada, para el dîmero de 4-piri­
dona, que es del orden de:
= 31 (mol“^-l)
haciendo uso de la ecuaciôn de Liddel y Becker {19} para dî- 
meros abiertos.
El mismo razonamiento aducido en el método anterior nos 
obligé a utilizar aquî una segunda tabla reducida, la Tabla IV.6, 
en la que aparecen los datos y valores calculados para concen­









-1 “1 (mol 'l'Cm )
1 200 0,060 10,000 30,00
2 200 0,052 8,00 32,50
3 300 0,075 8,00 31,25
4 500 0,091 5,00 36,40
5 1201 0,222 5,00 36,97
6 500 0,024 1,000 48,00
7 1000 0,040 0,800 50,00
8 1000 0,036 0,700 51,43
Existe un segundo motive por el que résulta conveniente, 
en este caso, recurrir a esta nueva representacidn de datos. 
Cuanto mâs expandamos la escala de concentraciones iniciales C^, 
hasta un cierto limite (el de la precisiôn de los datos), mâs 
fâcilmente podemos precisar sin ambigüedades el punto de corte 
de la curva de ajuste con el eje de ordenadas (e). Luego con
tanta mayor precisiôn se determinant grâficamente el valor de
Por lo tanto, menos indeterminado quedart el parâmetro K^, 
que se calcula a partir de este ûltimo valor.
Los valores de la Tabla IV. 6 se han representado en 
la Figura IV. 6 con la curva exponencial que se ajusta a esos 
puntos.
Para los partmetros que détermina este método, a par­
tir de esta ultima representacidn grâfica, se obtiene:
— 63 (mol ^*l*cm 
K j  ss 74
valores bastante diferentes de los obtenidos en la representa­
cidn anterior, Estos son los valores que considérâmes mâs ade- 
cuados de qcuerdo con la representacidn grâfica, Sin embargo, 
hay que advertir que una evaluacidn "grosso modo" de los dis- 
tintos errores estimados para las operaciones que han interve- 
nido en su elaboracidn, permite estimar una variacidn de ± (5-8) 
unidades en el valor de e^, y de ± (10-20) unidades en K^.
IV.2.3. Método 3
Los valores mâs probables para £ y K han sido estima­
dos en este método y en los dos siguientes (pâg. 32 ) mediante 
el PROGRAMA DE CALCULO 1 (9 3) en el Centro de Câlculo del 
C.S.I.C. Todos los câlculos se han hecho en doble precisiôn.
En el método 3 se emplea una ecuaciôn ({26}) con dos 
parâmetros de ajuste: T^, y E T^.
Antes de obtener resultados con los datos de los es-
pectros compensados de las disoluciones de 4-piridona en CHCl^, 
se hicieron algunas pruebas con este método para datos procé­
dantes de espectros obtenidos sin compensar con disolvente en 
el rayo de referencia del espectrofotômetro, En estos casos, 
a la absorbancia medida para la disolucién se resté la absor- 
bancia correspondiente al mis Rio espesor del disolvente a la 
frecuencia de medida. Una de estas pruebas del funcionamiento 








2 300 8,00-10 ^ 2,57
3 500 5,00-10"^ 2,20
4 1500 1,00»10“^ 0,66
Con estos datos y los valores iniciales 
T^ = 200,0 ; T^ = 100,0
el programa fracasa, por intentar calcular la raiz cuadrada
de un nûmero negativo, Pero, cambiando esas aproximaciones 
por; ,
T^ = 50 y Tg = 3
la estimaciôn de los parâmetros fuê posible, obteniéndose;
G = 50,1 ; = 46,8
Se realizaron un total de 30 iteraciones o ciclos con el pro*
grama con el fin de detectar posibles oscilaciones. Sin embargo, 
estos valores se estabilizaron para el ciclo 4. La correlacidn 
o coeficiente de correlaciôn dado por el programa es de
r = 0,975
a) Valores de los parâmetros
El câlculo con los pares de valores de y A/b (x e 
respectivamente para la ecuaciôn {26}) contenidos en la Tabla
IV.2, da como valores de los parâmetros de ajuste:
e = 33,4 (mol ^«l'cm )^ ; = 264 (mol ^*1).
Se tomaron T^ = 200 y Tg = 100 como aproximaciones iniciales de 
estos coeficientes. Los valores de e y se estabilizaron
en la iteraciôn 2 de las treinta que se hicieron con el programa.
La correlaciôn es de r=0,986, entre los valores de A/b 
estimados y observados (expérimentales). Y el error estândar es 
S(y)=0,98. El test de ^  da, para este ajuste, el valor ]X^=5,31; 
mientras que el valor teôrico, para 13 grados de libertad, al
nivel de confianza del 99 %, es - 27,7.
El mismo método y ecuaciôn aplicados a la Tabla IV.3,
para el intervalo de concentraciones (10-0,7) «10 ^  M, condujo a
la siguientes estimaciôn de parâmetros;
T^ E e = 50,9 (mol ^*l*cm )^
T2 = Kd = 66,6 (mol“ *^l)
Como valores iniciales se tomaron
T^ = 50 y Tg = 3
A partir del quinto ciclo, de los 30 efectuados, los parâmetros 
permanecen constantes.
En un intento anterior, suministrando unos valores ini­
ciales de T^=200 y T2=100, no se llegô a ninguna soluciôn en el 
câlculo. El fracaso tuvo también aquî su origen en intentar 
calcular la raiz cuadrada de un nûmero negativo.
La comparaciôn de los resultados obtenidos con el mismo 
mêtodo para ambas Tablas IV.2 y IV.3 révéla que el valor estimado 
para ^  es muy sensible al intervalo de concentraciones. La 
existencia de polîmero superior al dîmero en cantidades apre- 
ciables a partir de la concentraciôn 0,1 M serîa, muy posible- 
mente la causante de ese considerable aumento de la "constante 
de dimerizaciôn". La que estimâmes en el primer caso es una 
constante de asociaciôn que tiene en cuenta no sôlo la forma- 
ciôn de dîmeros, sino de polîmeros en general, Por el contra­
rio, se observa una notable similitud entre los valores obte­
nidos para £ y con la Tabla IV,3 y los que indicamos para la 
Tabla IV,7, como corresponde a concentraciones ^0,1 M, de 4"Pi“ 
ridona en CHCl^.
b) Pruebas del ajuste
La Tabla IV,8 contiene los valores expérimentales y 
los estimados por el PROGRAMA DE CALCULO 1 para A/b, corres­
pondiente al ajuste de los datos de la Tabla IV.3,
El error estândar y la varianza, de acuerdo con este 
ajuste, toman los valores:









1 3,00 3,15 -0,154
2 2,60 2,57 0,028
3 2,50 2,57 -0,072
4 1,85 1,68 0,169
5 1,82 1,68 0,141
6 0,48 0,40 0,081
7 0,40 0,33 0,073
8 0,36 0,29 0,070
-El valor que toma el "estimador" que proporciona el 
test de "Ji cuadrado", ya descrito, es:
"fi = 8,77-10"^
muy inferior al valor teôrico =18,5, encontrado en las 
tablas con 7 grados de libertad para el nivel de confianza 
del 99 %.
-Para el coeficiente de correlaciôn, el valor encontra­
do es :
r = 0,997
En estos métodos de estimaciôn paramétrica no es 
posible dar un valor de la F de Snedecor.
IV.2.4. Método 4 (IZA-GIL)
Bajo el punto de vista del câlculo, la diferencia fun­
damental con el método anterior es que aquî la estimaciôn pa-
ramëtrica se extiende a très parâmetros:
"^ 1 " ' ^2 = ^d ' ^3 - ^
Lo que calculâmes aquî con es la absortividad molar del mo- 
nômero, e , de las molêculas sin asociar, sobre la banda v(N-H) 
libre, y no ]a absortividad molar total, £, de dicha banda como 
en los métodos 1 y 3. La tiene el mismo significado, y la 
r es el coeficiente que relaciona linealmente a la absortivi­
dad molar e^, debida a las vibraciones v(N-H) de la especie 
dîmera, con No debe ser confundida esta constante con su
homônima r, coeficiente de correlaciôn lineal, empleado como 
prueba estadîstica de la discrepancia de los datos expérimen­
tales con la ecuaciôn de ajuste.
Pasemos a resumir, en forma de Tabla, los resultados 
obtenidos para los parâmetros estimados con las dos tablas de 
datos que hemos venido utilizando. Presentamos también los 
valores que proporcionan el anâlisis de errores y la aplica- 
ciôn de pruebas estadîsticas,















N° ciclos utilizados 30 30
N® ciclos estabil. parâmetros 5 4
Las unidades son las mismas empleadas hasta aquî para cada 
magn i tud.
b) Pruebas del ajuste
TABLA IV.10*
Prueba Con los 
Tabla IV.
datos de la 
2 Tabla IV.3
Z d^ (de A/b) -0,745 -0,0622 




Las unidades son las mismas empleadas hasta aquî 
para cada magnitud.
A la vista de estos resultados es de senalar las 
enormes diferencias al pasar de los parâmetros estimados con la 
Tabla IV.2 a los estimados con la Tabla IV.3. La ûnica forma 
de explicar satisfactoriamente estas discrepancias parece ser, 
como hemos venido afirmando, que en las concentraciones mayores 
de 0,1 M coexisten especies moleculares polimeras de la 4-piri­
dona, en equilibrio con el dimero y monômero. En particular, 
puede entenderse el aumento que expérimenta la constante de 
proporcionalidad, r, entre las absortividades del monômero y del 
dîmero en v(N-H) libre. En efecto, al existir en cantidades 
sensibles a la absorciôn infrarroja especies polîmeras, cabe 
esperar que las absortividades de los N-H situados en los ex- 
tremos de estas cadenas (N-H libres) difieran cada vez mâs de 
la absortividad del monômero. El entorno molecular de natura- 
leza electrônica que rodea a esos N-H, y que, en parte, déter­
mina su comportamiento como oscilador, se aparta mâs del en­
torno electrônico de la molécula aislada a medida que el com- 
plejo molecular crece. En cambio, para el intervalo de concen­
traciones de 0,1 M a 7*10  ^M, la existencia prédominante del 
dîmero provoca un fuerte aumento de r y de Esta ültima
magnitud supone un 33 % del valor de
En cualquier caso, parece importante resaltar que 
la hipôtesis de Liddel y Becker (90) en el sentido de que las 
absortividades molares del monômero y dîmero no deben diferir 
excesivamente, de manera que es posible estimar
sin cometer un error excesivo (ver Mêtodo 2 de esta Memoria),
no ha podido ser confirmada por nosotros. Es posible que para 
los alcoholes investigados por dichos autores pueda admitirse 
tal hipôtesis. De todos modos su método no permite poner a 
prueba esta cuestiôn, como ha ocurrido con nuestro Método 4.
Con respecto a las pruebas de comprobaciôn del ajuste
de los datos a la ecuaciôn propuesta, hay que observer que, por
primera vez todas las diferencias entre las y^ expérimentales
-2y calculadas son del orden de 10 . Esto se traduce en un coe­
ficiente de correlaciôn lineal prâcticamente igual a la unidad. 
Es decir, que la correspondencia entre datos expérimentales y 
la ecuaciôn del Método 4 es casi perfecta. Los valores del 
resto de los "estimadores" van en este mismo sentido.
IV.2.5. Método 7 (RODRIGUEZ DE BODAS)
Segûn hemos podido comprobar (ver Figuras IV.5 y
IV.6 de esta Memoria) los datos expérimentales de e y C^ se
ajustan muy bien a una canva o ecuaciôn de tipo exponencial.
A esta misma conclusiôn se llega en la referencia (95) para 
disoluciones acuosas de adenina a pH neutro (pâg. 102). Siguien- 
do la sugerencia contenida allî intentamos ajustar nuestros 
datos a una ecuaciôn lineal;
e = n + m In C^ {91}
Se ajustaron los puntos (e, In C^) por minimes cuadrados, ob­
teniéndose asi la ecuaciôn experimental:
e = 12,58 - 7,780 In C^ {92}
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asî como los del coeficiente de correlaciôn, r, el error estân­
dar, S(e) , y la F de Snedecor para cada extrapolado.
TABLA IV. 11
n e1 c* P r S(E) F
1 57 0 4,451 1,557 0,9921926 1,62509 759,52
2 57 50 5,095 1,491 0,9927101 1,57051 814,07
3 57 60 5,217 1,478 0,9927512 1,56609 818,74
4 57 70 5,337 1,466 0,9927752 1,56351 821,48
5 57 75 5,396 1,460 0,9927812 1,56287 822,17
6 57 78 5,431 1,456 0,9927829 1,56268 822,37
7 57 79 5,443 1,455 0,9927832 1,56265 822,40
8 57 80 5,454 1,454 0,9927833 1,56263 822,42
9. 57 81 5,466 1,453 0,9927833 1,56264 822,41
10 57 82 5,478 1,452 0,9927831 1,56266 822,40
11 57 83 5,489 1,451 0,9927828 1,56269 822,36
12 57 84 5,501 1,449 0,9927824 1,56274 822,31
13 57 85 5,512 1,448 0,9927818 1,56280 822,24
14 57 86 5,524 1,447 0,9927811 1,56288 822,16
15 57 90 5,570 1,442 0,9927767 1,56334 821,66
La segunda condiciôn que se impone para la optimiza- 
ciôn (pâg. 95) se verifica, segûn puede verse en la Tabla asî 
como en el mâximo que se obtiene en la Figura IV.8 para r y el 
mînimo para S(e), en un valor de s^=57,80. Este puede consi- 
derarse como el valor ôptimo.
-Se ha repetido todo igual, pero con los datos expé­
rimentales pertenecientes a la Tabla IV,6. Hemos obtenido asî 
una nueva tabla del valor de la Tabla IV. 12, que présenta-
u/!
57,70 57,80 57,90
Fig. IV. 8.- Representacidn de indices de correlacidn y errores 
estandar frente a 6" . Disoluciones de 4-piridpna_g
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Fig. IV. 9.- Representacidn de indices de correlacidn y errores 
estandar frente a £  . Disoluciones de 4-piridona_en 




n Cl 0^0 P r S(e) F
1 60,0 12,12 1,082 0,99008794 1,3423833 298,1691
2 64,0 16,02 0,821 0,99157587 1,2379961 351,6264
3 64,10 16,08 0,817 0,99157671 1,2379350 351,6617
4 64,15 16,12 0,814 0,99157686 1,2379238 351,6682
5 64,16 16,12 0,814 0,99157687 1,2379231 351,6686
6 64,17 16,13 0,814 0,99157688 1,2379229 351,6687
7 64,18 16,14 0,813 0,99157687 1,2379232 351,6685
8 64,19 16,14 0,813 0,99157686 1,2379240 351,6681
9 64,20 16,15 0,812 0,99157684 1,2379250 351,6674
10 64,50 16,34 0,799 0,99157339 1,2381780 351,5213
11 65,0 16,64 0,779 0,99155659 1,2393991 351,8172
El valor ôptimo de de acuerdo con los valores que 
toman los parâmetros de las pruebas de validacidn empleadas 
para cada ajuste ensayado es
= 64,17
En la Figura IV,9 se representan los valores de r y S(e) de 
cada ajuste frente a los correspondientes extrapolados.
-En la Tabla IV.13 se presentan los resultados del 
ajuste por mînimos cuadrados, obteniéndose valores de para 
distintos valores extrapolados de El programa de câlculo
se aplicô ahora bajo la forma "HIPERCRO". Los datos expéri­
mentales se tomaron de la Tabla IV.5.
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TABLA IV. 13
n ^1 q r S(s) F
1 1,0000*10“^^ 51,54 -0,2108 0,96377473 3,4754425 156,6856
2 1,0000-10"^ 51,54 -0,2107 0,96377474 3,4754422 156,6856
3 1,0000*10"^ 51,54 -0,2107 0,96377529 3,4754163 156,6881
4 1,0000-10"^ 51,54 -0,2109 0,96378025 3,4751825 156,7108
5 1,00 *10“^ 51,61 -0,2134 0,96382450 3,4730986 156,9133
6 0,40 51,84 -0,2219 0,96389640 3,4697088 157,2436
7 0,420 51,86 -0,2224 0,96389678 3,4696908 157,2453
8 0,421 51,86 -0,2225 0,96389678 3,4696907 157,2453
9 0,422 51,86 -0,2225 0,96389679 3,4696905 157,2453
10 0,423 51,86 -0,2225 0,96389679 3,4696905 157,2454
11 0,424 51,86 -0,2225 0,96389679 3,4696905 157,2453
12 0,425 51,86 -0,2226 0,96389679 3,4696906 157,2453
13 0,430 51,87 -0,2227 0,96389675 3,4696921 157,2452
14 0,50 51,92 -0,2248 0,96389243 3,4698962 157,2253
15 1,0 52,33 -0,2402 0,96363045 3,4822292 156,0287
16 5,0 55,81 -0,4248 0,92796385 4,8560503 74,4036
17 10,0 46,59 -0,5156 0,49916317 11,2909650 3,9822
El valor ôptimo, como puede deducirse de la observa- 
ciôn de la Figura IV.10, en la que se han representado los va­
lores de r y S(e) frente a los de extrapolados, es
= 0,423.
21^
0 ,4 0 0,41 0 ,4 2 0 ,43
09
Fig. I V . 10.- Rep resen t a c î on de I n d i c e s  de c o r r e l a c i ô n  y e r r o r e s  
e s t a n d a r  f r e n t e  a . D i s o l u c i o n e s  de 4 - p i r i d o n a  
en C H C l g .  I n t e r v a l o  de c o n c e n t r a c i o n e s :  0 , 6 7  M a 
7'10"3 M .
Para la construcciôn de la Tabla IV.14 se han aplicado 
las mismas condiciones que para la tabla anterior. La ûnica di­




n Eco 1 q r S(e) F
1 1,0000-10”^^ 55,73 -0,2881 0,99234792 1,1801326 387,55594
2 1,0000-10”^^ 55,73 -0,2881 0,99234792 1,1801326 387,55594
3 1,0000'10"^ 0 55,73 -0,2881 0,99234792 1,1801326 387,55594
4 1,0000«10“^ 55,73 -0,2881 0,99234792 1,1801326 387,55594
5 1,0000-10”^ 55,73 -0,2881 0,99234792 1,1801326 387,55595
6 1,3000-10”^ 55,73 -0,2881 0,99234792 1,1801326 387,55595
7 1,4000'10"G 55,73 -0,2881 0,99234792 1,1801326 387,55595
8 1,5000-10"^ 55,73 -0,2881 0,99234792 1,1801326 387,55595
9 1,6000 -10"^ 55,73 -0,2881 0,99234792 1,1801326 387,55595
10 1,7000-lO”^ 55,73 -0,2881 0,99234792 1,1801326 387,55595
11 2,0000-10”^ 55,73 -0,2881 0,99234792 1,1801326 337,55594
12 1,0000-10“^ 55,73 -0,2881 0,99234792 1,1801329 387,55578
13 1,0000-10“^ 55,73 -0,2883 0,99234474 1,1803771 387,38297
14 0,10 55,75 -0,2901 0,99231565 1,1826087 385,90968
15 0,50 55,83 -0,2984 0,99217636 1,1932368 378,95934
16 1,0 55,93 -0,3093 0,99197763 1,2082368 369,46029
17 5,0 56,90 -0,4223 0,98896039 1,4162774 267,25712
18 10,0 58,70 -0,6740 0,97727098 2,0261981 127,50708
En esta ocasiôn no es posible dar un valor ôptimo parc
la extrapolaciôn de Tanto e  ^ y q , como los parâmetros de
estimaciôn del ajuste. permanecen invariables para un intervalo
muy elevado de valores de de prueba (como mînimo entre
10  ^y 10 . Tampoco hemos hecho ninguna representacidn grâ­
fica por esta razôn.
Résulta évidente que la aplicacidn del PROGR^lIA DE 
CALCULO 2 en la forma "HIPERCRO" no se ajusta bien a los datos
obtenidos por nosotros. Por lo menos puede afirmarse que la 
forma "HIPOCROM" de ese mismo programa da resultados que, a 
nivel estadîstico, son mucho mâs satisfactorios. A una conclu­
siôn parecida se llegô en la referencia (95) con otro tipo de 
datos procedentes de espectroscopîa ultravioleta.
En lo que sigue nos limitaremos a analizar los resultados 
obtenidos con la forma "HIPOCROM" para nuestras dos tablas de 
datos expérimentales.
a) Valores de los parâmetros y. estimaciôn de errores
Con los valores ôptimos encontrados en la Tabla IV.11 y en 
la Tabla IV.12, se han obtenido las ecuaciones de la forma {55} 
que se ajustan mejor a los datos de las Tablas IV.5 y IV.6, 
respectivamente. Estas ecuaciones junto con los parâmetros de 
interês que han sido calculados con sus errores estimados, se 
recogen en la Tabla IV.15.
Como estimaciôn del error de se ha tomado el error 
estândar de e en el ajuste. Los errores adoptados para y p 
son los errores estândar que proporciona el programa para el 
ajuste ôptimo con extrapolado. Para ^2 Y r se han tomado 
las expresiones usuales (179) para calcular los errores estân­
dar de diferencias y cocientes. Finalmente, el error estimado 
para procédé de la aproximaciôn diferencial:
9K. 9K.
AK, rv ^  A6g + —  Ap 
^ ^^2  ^ 9p
Los errores absolûtes que aparecen en esta expresiôn se han 
aproximado mediante los errores estândar calculados.
TABLA IV.15
Ecuaciones ôptimas de ajuste y parâmetros calculados para la 
TABLA IV. 11 TABLA IV.12
Ecuaciôn £=5,45+1,454 [(57,80-e)/cJ £=16,1+0,814 [ (64,2-e ) /Cj
Gl 57,8 ±1,6 (e=3%) 64,2± 1,2 (e=2%)
5,45±0,98 (e=18%) 16,1+ 1,3 (e=8%)
P l,454t0,051 0,814± 0,043
52,4+2,6 48,0± 1,5
Kj=6/(2p:) 12,4+1,5 (e=12%) 36,3± 1,1 (6p3%)
4
0,19+0,02 (e=10,5%) 0,50+ 0,03 (e=6%)
En la Figura IV.11 hemos representado las ecuaciones 
lineales de la Tabla IV.15 junto con los puntos expérimentales 
correspondientes.
b) Pruebas del ajuste
Lo mismo que hicimos en métodos anteriores, ofrecemos 
en forma de tabla los valores que toman las diferentes pruebas 
del ajuste que utilizamos para cada uno de las rectas de ajuste 
optimizadas, cuyas ecuaciones aparecen en la tabla anterior.
Las consideraciones que hemos hecho para el resto de 
los métodos parecen cumplirse también aqui. Los resultados 
obtenidos para el ajuste de los puntos expérimentales corres­
pondientes al intervalo de concentraciones (0,1-7*10 M son 




Fig. IV. 11.- Representacion grafica de la ecuacidn de ajuste
extrapolando g , para todas las disoluciones (^), 
y para las disoluciones mas diluidas (0)de 4-piri 
dona en CHC1_.
disoluciones. Y ello a pesar de la clara desventaja que desde 
el punto de vista estadîstico supone el trabajar con el con- 






datos de la 
5 TABLA IV.6
l (de Y=e) 0,100 -3,0'10"2
S (y) 0,919 0,911








Las itilsmas observaciones que hicimos para las disolu­
ciones de 4-piridona en cloroformo en el apartado de introduc- 
ci6n son vâlidas para la 3-hidroxipiridinao 3-piridona. Las 
operaciones de preparaciôn de las disoluciones en CHClg, asi 
como las condiciones de registre de los espectres infrarrojos 
se realizaron exactamente igual.
Los resultados de las medidas obtenidos a partir de 
registres como los que se muestran en la Figura V.l, se reco- 
gen en la Tabla V.l.
TABLA V.l. Absorbancias y absortividades molares aparentes 
medidas para la banda v(O-H) libre,a 3565 cm-^, 
con disoluciones de 3-hidroxipiridina en CHCl^
n Cq (mol/1)-10^ b (cm) • 10^ A e (mol ^*1»cm~^)
1 15,00 ±0,01 2018,6±1 0,322 10,63
2 12,00 ±0,07 2018,6±1 0,280 11,56
3 10,00 ±0,06 2018,6±1 0,242 11,99
4 8,026 ±0,005 2018,6±1 0,215 13,27
5 6,008 ±0,007 2018,6±1 0,179 14,76
6 5,000 ±0,007 2018,6±1 0,158 15,65
7 3,997 ±0,008 2018,6±1 0,140 17,35
8 3,017 ±0,008 2018,6±1 0,121 19,87
9 2,025 ±0,010 2018,6±1 0,091 22,26
10 2,025 ±0,010 2515,9±1 0,105 20,61
11 1,000 ±0,005 2515,9±1 0,058 23,05
12 0,8097±0,0014 2515,9±1 0,052 25,53
13 0,4988±0,0028 2515,9±1 0,036 28,69
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Fig. V. 1.- Registres de varias disoluciones de 3-hidroxi­
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Fig. V. 2.- Comprobacidn de la desviacidn de la ley de Lambert 
Beer para disoluciones de 3-hidroxipiridina en CHC
En este caso no ha side necesario estudiar los resul­
tados distribuyendo los datos expérimentales en dos tablas, por 
intervalos de concentraciôn. La razôn es que para concentracio­
nes iguales a 0,15 M, e incluso algo superiores a êsta, no ha 
sido posible detectar la presencia de una posible banda de po- 
lîmero de orden superior al dîmero. Por otra parte, todos los 
datos contenidos en la Tabla V.l se han ajustado suficiente- 
mente bien a las ecuaciones propuestas, cosa que no ocurrîa 
con las disoluciones de 4-piridona, como hemos visto. Ya hemos 
dejado constancia (pâg. 62 de esta Memoria) que este suele con- 
siderarse como el criterio mâs adecuado de validez de las hi- 
pôtesis sobre asociaciones en el equilibrio.
Algunos estudios recientes (132,185,186) sobre la 
3-hidroxipiridina y derivados de diversa naturaleza en disolu- 
ci6n por espectroscopfa UV y.de RMN, pueden ser interpretados 
çn el sentido de la existencia de dîmeros.
En la Figura V.2 se representan los valores de la 
absorbancia por unidad de espesor, A/b, trente a la concen- 
traciôn inicial de monômero, C^, para que pueda apreciarse 
la desviacidn de la ley de Lambert-Beer. Dicha desviacidn 
se atribuye a un efecto de asociaciôn de las moléculas de 3- 
hidroxipiridina en disolucidn de CHCl^, principalmente por 
enlace de hidrôgeno.
V.2. DETERMINACION DE e y K
Todos los métodos de câlculo empleados aqui para 
calcular los valores de e y K, excepto dos, son comunes a la
parte IV. Por lo tanto, nos limitaremos a presentar para cada 
método los resultados que hemos obtenido y las pruebas estadîs* 
ticas de la bondad del ajuste, lo mâs breve posible. S61o ana- 
dir que el ünico dîmero posible para la g-piridona es de la 
forma (VI).
V.2.1. Método 1 (LORD-PORRO)
Los datos expérimentales de la Tabla V.2 han sido 
ajustados por mînimos cuadrados a una recta de ecuaciôn
y = mx + u
igual que en el caso anterior. Los valores deducidos de este 
ajuste, con sus errores estândar y los parémetros de las prue­












(mol•1  ^*cm) * 10^
1 15,00 2018,6 1,5952 94,03
2 11,998 2018,6 1,3871 86,50
3 10,00 2018,6 1,1989 83,41
4 8,026 2018,6 1,0651 75,36
5 6,008 2018,6 0,8868 67,75
6 5,000 2018,6 0,7827 63,88
7 3,997 2018,6 0,6936 57,63
8 3,017 2018,6 0,5994 50,33
9 2,025 2018,6 0,4508 44,92
10 2,025 2515,9 0,4174 48,52
11 1,000 2515,9 0,2305 43,38
12 0,8097 2515,9 0,2067 39,18






(mol. H .c m  )
Fig. V, 3.- Método de LORD-PORRO.Representacion grafica para disolu­
ciones de 3-hidroxipiridina en CHC1_. Intervalo de concen­
traciones: 0,15M a 5.10 M.
TABLA V.3
Parâmetros ajustados Valores obtenidos
m 23,80 ±0,95
u -0,703± 0,06
e 33,9 ±3,2; e{e)-9%
Kd 12,1 ±1,5; e(Ka)=12%
Ecuaciôn: g=23, 80[(C^b)/A]--0,703
Pruebas del ajuste Valores obtenidos
(de y=g) 1,0001 -10-2
S (y) 6,45 •10-2





En la Figura V.3 puede verse la representaciôn grâ- 
fica de la curva de ajuste por minimes cuadrados y los puntos 
expérimentales.
V.2.2. Método 2 (LIDDEL-BECKER)
Los valores de la absortividad molar aparente encon- 
trados para los espectros de la 3-hidroxipiridina en su banda 
V(O-H) libre (Tabla V.l) se han llevado sobre la Figura V.4 
trente a las concentraciones. Los puntos obtenidos asi se 
ajustaron muy bien a una curva de tipo exponencial.
El valor estimado para la absortividad molar del mo-





























































































nômero a diluciôn infinita se obtiene extrapolando la curva de 
ajuste, y es igual a:
E* = 35 (mol ^'l-cm m
Con este valor y el de la pendiente a la curva a 0^=0 se ha 
calculado el valor de la constante de asociaciôn del dîmero:
-1= 125 (mol 1)
V.2.3. Método 3
A
Los datos expérimentales de g (Ey) y (e x ) conte­
nidos en la Tabla V.2 se han ajustado, mediante la ecuaciôn {26}, 
utilizando el algoritmo matemâtico contenido en el PROGRAMA DE 
CALCULO 1 (93) . El resultado del ajuste, con toda la informa- 
ciôn que es posible extraer del programa, se expone en la Ta­
bla V.4.
TABLA V.4








N® de ciclos utilizados 
N® de ciclos estabil. parâm.
10
1
Pruebas del ajuste Valores obtenidos








v.2.4. Método 4 (IZA-GIL)
Al ajuster los mismos datos con la ecuaciôn de très 
parâmetros {35} para dîmeros abiertos, la tabla de resultados 
obtenidos ha sido la siguiente:
TABLA V.5










N® de ciclos utilizados 10
N® de ciclos estabil. parâm. 6
Pruebas del ajuste Valores obtenidos






Puede observarse que la correlaciôn alcanzada ahora 
entre datos expérimentales y ecuaciôn teôrica de ajuste es muy 
alta, casi perfecta. La precisiôn en la reproducciôn de los 
datos empîricos mediante dicha ecuaciôn es superior a la que 
corresponde segûn la estimaciôn de los errores expérimentales de lædida,
v.2.5. Método 7 (RODRIGUEZ DE BODAS)
Los valores de las concentraciones, C^, de las disolu­
ciones de 3-hidroxipiridina en cloroformo, y de las absortivi­
dades molares aparentes, £, medidas en la banda analîtica de su 
espectro IR, se ajustan bien a una ecuaciôn emplrica:
G = n + mlnC^ o
como puede verse en la Figura V.7. El ajuste de los puntos 
por el procedimiento de mînimos cuadrados conduce a la expre- 
siôn de la recta:
e = 0,290 -5,273 In
Los resultados que hemos obtenido con el PROGRAMA DE 
CALCULO 2 para la serie de puntos (C^,e) de la Tabla V.l, tanto 
extrapolando (forma "KIPOCROM"), como extrapolando (forma 
"HIPERCRO"), se ofrecen en la Tabla V.6.
Comparando los valores obtenidos con ambas formas dal 
programa de câlculo, résulta évidente que la mâs satisfactoria 
para nuestros datos de la 3-hidroxipiridina es la forma "HIPOCROM" 
Ya hemos visto que para las disoluciones de 4-piridona en cloro­
formo ocurrîa lo mismo. Sin embargo, a pesar de que los dates 
aquî parecen tener una consistencia interna mayor (valores mâs 
bajos de Ed^, S(y) y S^(y) en la Tabla V.6 que en la Tabla IV.16), 
estân peor correlacionados con respecte a la ecuaciôn (valor de 
2Ç mener y valores de r y F mayores en la Tabla V.6 que en la 
Tabla IV.16).
TABLA V.6
Parâmetros de la 
asociaciôn









pendiente de la recta p=0,514±0,037 q=-l,32±0,12











£=32,7+1,32 ^ (£-2 • 10’^  ) C^ 1 ^
Pruebas del ajuste Valores ôptimos obtenidos con el programa 
"HIPOCROM" "HIPERCRO"
Ed^ (de -3'10"2 -14,4





La Figura V.5 corresponde a la representaciôn grâfica de
la ecuaciôn correspondiente al ajuste ôptimo en la forma "HIPOCROM",
1 /o
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39,8 -£
Fig. V. 5.- Representacion grafica de la ecuacidn de ajuste opti 
zada, extrapolando E ^ , para disoluciones de 3-hidrox
ridina en CHCl^.




El estudio de asociaciones intermoleculares de la 2-pi- 
ridona en disolucidn es un caso diferente y bastante mâs complejo 
que el de los otros dos derivados de la piridina que hemos visto 
ya. La posiciôn del grupo aceptor C=0 contigua (en orto) con 
respecto al grupo dador de la molêcula, N-H, permite que la 2-pi- 
ridona pueda asociarse formando dîmeros cîclicos (estructura VII, 
pâg.73) .y abiertos (estructura VIII, misma pâgina). Afortunada- 
mente, sôlo el dîmero abierto de la 2-piridona puede absorber en 
la misma zona de la banda v(N-H) libre del mondmero. Sin embargo, 
en este caso la i n t erpr e tac i 6n de los datos espectroscdpicos, asî 
como de los resultados del ajuste de estos datos por los dife­
rentes procedimientos de câlculo, exige mayores precauciones que 
en los sistemas anteriores. La naturaleza de los equilibrios en 
la disolucidn es ahora mâs compleja.
La Figura VI.1 permite comprobar que el comportamiento de 
las disoluciones en cloroformo de la 2-piridona se apartan de la 
conocida ley de Lambert-Beer, para la absorciôn a 3398 cm ^, 
correspondiente a la vibracion v(N-H) sin asociar.
En la Figura VI.2 hemos seleccionado algunos registros 
de los que se han utilizado para medir las absorbancias que in- 
cluimos en la Tabla VI.1. El intervalo de concentraciones en el 
que se han realizado las medidas ha sido de 0,5 M a 5*10  ^M. El 
conjunto de datos espectroscôpicos para este intervalo amplio no 
se comporté frente a las ecuaciones de ajuste propuestas como 
era de esperar. Ni siquiera frente a las mâs complétas. Esta 
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Fig.VI.1.- Comprobacidn de la desviacidn de la ley de Lambert-Beer 
para disoluciones de 2-piridona en CHCl^.
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b = 527 p
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Fig.VI.2.- Registros do varias disoluciones de 2-piridona en 
CBCl^, en la zona de v (N-H) libre y asociado. 
Compensando.
vias: existencia de especie monômera y dîmera exclusivamente, 
para las disoluciones mâs concentradas. Nuestra explicacidn 
puede apoyarse también en la observaciôn de los espectros IR, 
tanto en la zona de vibraciones de tensién N-H, como en la de 
vibraciones de tensién C=0. Todos estos hechos posiblemente 
tengan su origen en la formacién de cadenas abiertas de molecu­
les de 2-piridona formadas por unidades de asociaciôn (XII)
(ver pâg./f4-9)f de forma anâloga a lo que ocurre con el sélido
TABLA VI.1.
medidas para la banda v(N-H) libre, a 3398 cm-i,
con disoluciones de 2-piridona en CHCl3
n Cq "10 2 b-lO* A e
(mol/1) (cm) (mol • 1 •cm'”'*’)
1 50,00 ±0,08 527,6±1 0,703 26,65
2 35,00 ±0,09 526,6±1 0,560 30,38
3 25,02 ±0,09 526,6±1 0,487 36,96
4 15,00 ±0,07 526,6±1 0,328 41,52
5 10,000 ±0,001 1023,9±1 0,484 47,27
6 8,034 ±0,012 1023,9±1 0,404 49,11
7 6,056 ±0,018 1023,9±1 0,339 54,67
8 5,000 ±0,021 1521,2±1 0,461 60,61
9 3,962 ±0,008 1023,9±1 0,267 65,82
10 3,962 ±0,008 1521,2±1 0,380 63,05
11 3,032 ±0,009 1023,9±1 0,210 67,65
12 2,005 ±0,009 1521,2±1 0,211 69,18
13 1,000 ±0,006 1521,2±1 0,128 84,14
14 1,000 ±0,006 2018,6±1 0,156 77,28
15 0,815 +0,008 2018,6±1 0,139 84,45
16 0,496 ±0,005 2018,6±1 0,095 94,90
(156). Sin embargo, la confirmacién de esta hipôtesis exigiria 
una investigaciôn adicional. Posiblemente el estudio de disolu­
ciones de elevada concentraciôn de 2-piridona en CHClg, o mejor 
en Cl^C, aclararia este punto.
Los datos, para su tratamiento matemâtico, los hemos 
dividido en dos series : la primera comprende todo el intervalo 
de concentraciones, y la segunda las disoluciones de concentra­
ciones comprendidas entre 0,1 M y 5-10 Con este ûltimo con­
junto de datos seleccionados el ajuste de los puntos expérimenta­
les a las ecuaciones teôricas ha mejorado notablemente.
VI.2. DETERMINACION DE e Y K
Algunos de los métodos que hemos empleado para este sis- 
tema soluto-disolvente lo han sido ya en los sistemas anteriores.
En particular el Método 7, para el que no existe dificultad en 
el tratamiento de la informaciôn espectral, ya provenga de sis­
temas en los que solo se forma dîmero abierto, o de sistemas en los 
que ambos dîmeros: cîclico y abierto, pueden formarse.
Se aplican aquî, ademâs, dos métodos de câlculo no uti­
lizados para estudiar la asociaciôn en la y-piridona y 3-hidroxi­
piridina: los Métodos 5 y 6. Por el Programa matemâtico de ajuste 
de que se sirven (PROGRAMA DE CALCULO 1), asî como por estar es- 
pecialmente disenados para analizar la existencia de dîmeros cî­
clicos en el equilibrio, sustituyen perfectamente al Método 4, 
exclusivo para la formaciôn de dîmeros abiertos.
A continuaciôn exponemos el tratamiento que ha sido reali­
zado de la informaciôn experimental disponible, mediante cada uno 
de los métodos de câlculo.
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VI.2.1. Método 1 (LORD-PORRO)
Los datos de A/b y (C^b)/A contenidos en la Tabla VI.2 
se han ajustado mediante la ecuaciôn lineal {16} empleando el pro­
cedimiento, ya usual, de mînimos cuadrados. Los valores obteni­
dos para los diverses parâmetros, junto con sus errores estandar 











1 50,00 527,6 13,33 37,53
2 35,00 526,6 10,63 32,91
3 25,02 526,6 9,25 27,06
4 15,00 526,6 6,23 24,08
5 10,000 1023,9 4,73 21,16
6 8,034 1023,9 3,95 20,36
7 6,056 1023,9 3,31 18,29
8 5,000 1521,2 3,03 16,50
9 3,962 1023,9 2,61 15,19
10 3,962 1521,2 2,50 15,86
11 3,032 1023,9 2,05 14,78
12 2,005 1521,2 1,39 14,46
13 1,000 1521,2 0,84 11,88
14 1,000 2018,6 0,77 12,94
15 0,8151 2018,6 0,69 11,84
16 0,4959 2018,6 0,47 10,54
En la Figura VI.3 se représenta la ecuaciôn de ajuste
y los puntos correspondientes a los valores expérimentales de
A/b frente a (C^b)/A.
10-
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Fig.VI.3.- Método de LORD-PORRO. Representacion grafica para disolu
^^ones de 2-piridona en CHClg. Intervalo de concentracio 




Fig.VI.4.- Método de LORD-PORRO. Representacion grafica para diso- 
luciones de^2-piridopa en CHClg. Intervalo de concentra
ciones: 0 , IM a 5.10 T/
TABLA VI.3
Parâmetros ajustados Valores obtenidos
m (491+17)
u -(5,26±0,03)
(93,3±3,2) ; e= 3>5 % 
(12,5±0,3); e= 2,5 %
ecuaciôn: g = 491 [(C^b)/a}-5,26
Pruebas del ajuste Valores obtenidos
Xdj {de y = g) 3,57
S (y) 0,505




Se parte ahora de los datos ccntenidos en la Tabla 
VI.2, pero excluyendo los que corresponden a concentraciones 
mayores que 0,1 M. Es decir, se procédé a ajustar las parejas
A
de valores de g y (C^b)/A de la mencionada tabla comprendidos 
entre n=5 y n=16. En total representan 12 puntos. El ajuste 
por mînimos cuadrados de estos puntos a la ecuaciôn de una 
recta
y = mx + u
como la obtenida en {16} da una serie de valores para los pa- 
râmetros buscados que nos limitaremos a exponer en la Tabla 
VI.4.
TABLA VI.4
Parâmetros ajustados Valores obtenidos
m (407±28)
u -(4,05+0,43)
(104±13); e =12,5 %
Kd (12,4±2,1) ; e =17 %
ecuaciôn: g = 407 [(Cgb)/A]-4,05
Pruebas del ajuste Valores obtenidos
E d^ (de y - g) 1,004-10"^
S (y) 0,309




En la Figura VI.4 hemos representado la ecuacidn lineal 
ajustada, asî como los datos expérimentales para que pueda com-
probarse la correspondencia entre una y otros.
Se ha mejorado considerablemente el ajuste, si bien a 
Costa de perder precision en las medidas.
VI.2.2. Método 2 (LIDDEL-BECKER)
Con los valores de la absortividad molar de la Tabla 
VI.1 se ha construîdo la grâfica de la Figura VI.5, representin' 
dolos trente a la concentraciôn y ajustando los puntos résultan­
tes con una curva de tipo exponencial, como hemos venido hacien- 
do hasta ahora.
Asîitiismo se han representado a parte los valores de
e comprendidos entre n=5 y n=16 de la Tabla VI.1 trente a las
-3concentraciones de C^=0,1 M a C^=5*10 M (Figura VI.6),
En ambas representaciones grâticas se midieron las pen- 
dientes a las curvas de ajuste a 0^=0, asî como los valores esti- 
mados de la absortividad molar del monômero a diluciôn intinita, 
como la ordenada en el punto de corte de la curva con el 
eje de ordenadas (e). El tratamiento de estas medidas mediante 
la ecuaciôn {21} de la pâgina 7^ permite calcular con toda como- 
didad el valor aproximado que toma la constante de asociaciôn del 
dîmero, K^. En la Tabla VI.5 resumimos los valores encontrados 









Pendiente de la curva (a C^=0) 1,3-10* 1,75 -104
Kd 59 76
La imprecisiôn en las medidas, propia de este método 
grâtico, no permite hacer ningûn otro tipo de discusiôn. Sin 
embargo, puede asegurarse que se estima en la grâfica con
bastante mayor precisiôn que la pendiente,y, por lo tanto, que 
Kjj. Los valores de K^, pues, no deben merecernos confianza







Fig. VI. 5.“ Método de LIDDEL-BECKER.Representacidn grafica para 
disoluciones de 2-piridona en^CHCl^. Intervalo de 
concentraciones: 0,5M a 5.10 M,
110
115




Fig. VI. 6.- Método de LIDDEL-BECKER. Representacion grafica para
disoluciones de 2-piridona en CHCI_. Intervalo de
—3concentraciones: 0,1M a 5.10 M.
alguna. Sôlamente como, en principio, una grosera aproximaciôn.
VI.2.3. Método 3
El tratamiento de las parejas de valores de A/b y 
contenidas en la Tabla VI.2 mediante el PROGRAMA DE CALCULO 1 y 
la ecuaciôn {30} desarrollada por nosotros (pâg. 85 )/ nos ha 
permitido llevar a cabo la estimaciôn de los parâmetros y K^.
Hemos de advertir que si bien en este método, como en 
los dos anteriores, se considéra que la determinada es la 
absortividad del monômero, ya que el dîmero cîclico de tipo 
(VII) no posee v(N-H) libres, esto sôlo serâ asî mientras la 
formaciôn del dîmero abierto, de estructura (VIII), no se forme 
en cantidades apreciables, Por el contrario, si la absorciôn 
de los enlaces N-H libres de dicho dîmero abierto supone un tanto 
por ciento detectable (entre el 2 y el 5 %, o superior) de la 
absorbancia total correspondiente a la banda v(N-H) libre, en- 
tonces la absortividad £, que medimos como es:
O o
Asîmismo, en este mismo supuesto, la que determinan estos 
très primeros métodos no tendria el significado de la constante 
de asociaciôn correspondiente al dîmero cîclico, Serîa
una combinaciôn de ésta y de la constante de asociaciôn para 
el dîmero abierto, . Si ademâs de este, las disoluciones 
empleadas en las medidas y en el programs de câlculo son de 
una concentraciôn tal que coexiste con formas trîmeras, e in- 
cluso de orden asociativo superior, habrâ que considerar englo-
bada en la una tercera constante del polîmero abierto, . 
Con ello la interpretaciôn de la informaciôn obtenida se com- 
plicaria.
Una Saposiciôn parecida es la que han hecho Liddel 
y Becker (91), si bien elles sôlamente consideran la existen- 
cia de dîmeros abiertos y cîclicos en el equilibrio de la diso- 
luciôn (pâg. 79). A este tema se le concede bastante importan- 
cia en la discusiôn de métodos que hacemos mâs adelante (parte 
VIII de esta Memoria).
TABLA VI.6
Parâmetros estimados
Valores c±>tenidos para el intervalo de 
œncentraciones _






N® ciclos utilizados 10 10
N® ciclos estabiliz. param. 3 3
Valores obtenidos para el intervalo de
Pruebas del ajuste concentraciones
(0,5 M-5'10~&) (0,1 M-5'10"&)
Z (de y = |) -4,19 -0,903




jIgual que hemos hecho con los métodos 1 y 2, se estima- 
ron los parâmetros y para el conjunto de valores de la
Tabla VI.2 comprendidos entre n=5 y n=16. Es decir, para las di­
soluciones de concentraciôn 0,1 M. En la Tabla VI.6 se re-
cogen los resultados obtenidos con este Método 3 para ambas se­
ries de datos expérimentales, de manera que puedan compararse con 
facilidad.
Puede afirmarse que la serie de medidas obtenidas para 
el segundo intervalo de concentraciones se ajusta bastante mejor 
a las hipôtesis de este método.
VI. 2.4. Método 5 (GIL-1)
Ahora probamos el ajuste de los datos obtenidos mediante 
la ecuaciôn teôrica {40}, que tiene en cuenta la existencia de 
dîmero abierto de la 2-piridona en sus disoluciones de CHClg.
Se trata de una ecuaciôn de très parâmetros, en lugar de dos co­
mo la anterior. El tercer parâmetro es ahora la constante de aso­
ciaciôn para el dîmero abierto, Ademâs, la e_ calculada
tiene en cuenta la absortividad del dîmero abierto, si bien la 
considéra igual, y el otro parâmetro, K^, es la suma de las cons­
tantes de asociaciôn de los dîmeros cîclico y abierto.
Resumimos, como en el método anterior, en la Tabla VI.7 
los resultados del anâlisis de la informaciôn proporcionada por 
el PROGRAMA.de CALCULO 1 para las dos series paralelas de valores.
Para ambas series de puntos el ajuste ha mejorado con 
respecto al método 3. Cabe sehalar el extraordinario ajuste que 
se logra para los doce puntos de concentraciones mâs diluîdas.
La precisiôn para dicha serie es superior a la que corresponde- 




Valores obtenidos para el intervalo de 
concen trac iones 









N° ciclos utilizados 10 10
N° ciclos estabil. param. 5 1
Valores obtenidos para el intervalo de
Pruebas del ajuste concentraciones
(0,5 M-5-10 &) (0,1 M-5-10 M^)
(de y =|) -0,776 -1,11




VI.2.5. Método 6 (GIL-2)
Hemos hecho el ajuste de los datos expérimentales, 
para los dos intervales de concentraciôn escogidos, a la ecua­
ciôn {45} de cuatro paramètres. De esta forma tenem.os en cuenta 
la posibilidad de que el dîmero abierto tenga una absortividad, 
eda , diferente de la del monômero, en la banda correspon-
diente a v(N-H), a la que ambas contribuyen. El nuevo parâme­
tro introducido con respecto al método precedente, r, es el 
coeficiente que relaciona con la absortividad del monômero
La Tabla VI,8 contiene los parâmetros procedentes de 
la estimaciôn realizada con este método.
TABLA VI.8
Parâmetros estimados
Valores obtenidos para el intervalo de 
concentraciones 












N® ciclos utilizados 30 10
N° ciclos estabil. param. 29 3
Valores obtenidos para el intervalo de
Pruebas del ajuste concentraciones
(0,5 M-5-10*^ M) (0,1 M-5'10*&)
Ed^ (de y Eg) -0,964 -0,989




Los valores expérimentales se ajustan muy bien a la 
ecuaciôn teôrica. La bondad del ajuste, como puede apreciarse, 
es ligeramente favorable para las disoluciones mâs diluîdas.
VI. 2.6. Método 7(rODRIGÜEZ DE BODAS)
Las disoluciones de 2-piridona en cloroformo han pro- 
porcionado valores de absortividades molares aparentes (Tabla
VI.1) cuya representaciôn grâfica frente a las concentraciones 
iniciales (ver Fig. IV.7) puede ajustarse con facilidad a una 
ecuaciôn:
e = n + m In
En esto no se diferencian del comportamiento observado para las 
disoluciones de 4-piridona y 3-hidroxipiridina en el mismo di- 
solvente.
Los puntos representados en la Figura IV.7 se ajusta- 
ron por mînimos cuadrados, obteniéndose asî la ecuaciôn empîrica:
e = 15,48-14,46 In
Hemos aplicado el programa de câlculo de este método en 
sus dos formas alternativas" "HIPOCROM", e "HIPERCRO". Para ello, 
se aceptaron como datos todos los valores de e y contenidos 
en la Tabla VI.1. De esta forma se han estimado las magnitudes 
^1 ' 0^0 y asî como el resto de los parâmetros (Tabla VI.9) 
para la 2-piridona en disoluciôn de cloroformo. Despuês repeti- 
mos los mismos câlculos tomando como puntos las parejas de valo­
res (C^,e) correspondientes a las disoluciones de concentraciôn 
cômprendida entre 0,1 M y 5-10 como ya hemos hecho con métodos
TABLA VI.9. Disoluciones de concentraciones
0,5 M a 5-10"2m
Parâmetros de la Valores ôptimos obtenidos con el programa
asociaciôn "HIPOCRŒ!" "HIPEPCRO"
H 119 ±5 95,0 ±2,8
e» 18,4±3,0 1,16±0,19
pendiente de la recta: p= 1,0710,07 c^,209t 0,014
2^ 101 ±6 93,8 ±2,8
43,9±9,2; ec?21% 9,80±0,95; ec;10%
0,31t0,05 0,024±0,004
Ecuaciones
optimizadas 6=18,4+1,07 e=45,0+0,209 [ (e-1,16) CJ ^
Pruebas del ajuste
Valores ôptimos obtenidos con el programa 
"HIPOCROM" "HIPEICRO"
Zd^  (deyHg) -0,26 6,46





anteriores a este. Los resultados de este doble ajuste para di­
soluciones diluîdas aparecen reflejados en la Tabla VI.10.
Podemos concluir afirmando que, independientemente del 
programa utilizado ("HIPOCROM", o bien "HIPERCRO"), el ajuste es 
bastante mejor cuando se toman los 16 puntos que si se toman los 
14 correspondientes a las disoluciones mâs diluîdas. Esto puede 
justificarse, probablemente, como un efecto estadîstico de mejora
del ajuste a costa del aumento en el nûmero de puntos ajustados.
TABLA VI.10. Disoluciones de concentraciones 
0,1 M a S'IO'^M
P^arâmetros de la 
asociaciôn
Valores ôptimos obtenidos con el programa 
"HIPOCROM" "HIPERCRO"
226 ±4; e=2% 97,6 ±3,5; e-4%
o^o 37,1+2,8; e=7,5% (9,8 ±0 ,8)"10*^ ;e=8%
pendiente de la recta: p=0,365t0,030 q=-(0,224:0,024)
^2 189 ±5 (97,6 ±3,5)
Kd 711 ±26; e=4% 9,8±1,5; e=15%




£=97,6+0,224 [(e-9,8 •10“^ )CJ
Valores ôptimos c±>tenidos con el programa
Pruebas del ajuste "HIPOCROM" "HIPERCRO"
Z d^ (de y Eg) 8 '10*2 0,98
S (y) 3,64 3,36




La capacidad de la forma "HIPERCRO" para reproducir los 
valores de e suministrados, aparentemente es superior a la forma 
"HIPOCROM" del programa de câlculo, para los dos intervalos de 
concentraciôn establecidos. De cualquier forma el error con que 
determinan ambos programas los parâmetros de la asociaciôn, asî 
como los valores que toman en uno y otro caso los estimadores 
del ajuste (r y F), permiten que consideremos como soluciones
mâs adecuadas del Método 7 a las conseguidas mediante la forma 
"HIPOCROM" del PROGRAMA DE CALCULO 2. Esta conclusion es,ade­
mâs, perfectamente consistente con lo observado para las esti- 







Fig. VI. 7.- Representacidn grâfica de la ecuaciôn de ajuste optimizada 
extrapolando ^ , para todas las disoluciones (^►)>ypArd
las disoluciones mâs diluîdas ( O) de 2-piridona en
En la Figura VI.7 représentâmes todos los puntos de 
ajuste, asî como las dos rectas cuyas ecuaciones han sido opti­
mizadas extrapolando (forma "HIPERCRO") para los dos conjun­
tos de datos por intervalos de concentraciones, que aparecen en 
las Tablas VI.9 y VI.10.
VII. HETEROASOCIACION DE 4-PIRIDONA CON 




En esta parte de la Memoria se exponen los resultados 
del estudio de equilibrios de asociaciôn intermolecular por en­
lace de hidrôgeno en disoluciones de mezclas de 4-piridona (donor 
o âcido) y 1,3-dimetil uracilo (aceptor o base) en cloroformo.
Por comparaciôn de los espectros IR de disoluciones de 1,3-dime- 
tiluracilo en cloroformo con los espectros de mezclas de las dos 
sustancias en el mismo disolvente, se ha podido comprobar que 
estos ultimes registres presentan un mâximo de absorciôn alrede- 
dor de 3255 cm ^. Esta absorciôn, a una frecuencia significati-
vamente mâs alta que la correspondiente a la banda v(N-H) asocia-
1da para la 4-piridona autoasociada (v=3223 cm ), la hemos atri- 
buido a v(N-H) asociada de complejo 1:1 entre dicho compuesto y 
el 1,3-dimetil uracilo.
Las concentraciones del âcido y de la base en las diso­
luciones de mezcla de ambos se han elegido de manera que la espe- 
cie molecular compleja favorecida en el equilibrio fuera, dentro de 
lo posible, de la forma (IX) (pâg. 96). La concentraciôn de 4- 
piridona en todas las disoluciones se mantuvo constante e igual 
a = 2*10  ^M. Segûn establecimos ya en III.3.1 (pâg.476 ), 
los espectros IR en la zona de tensiones C=0 indican que para di­
soluciones de y-piridona en CHClg de concentraciones iguales o
 o
menores que 3*10 M la ûnica especie molecular detectable es el 
monômero. Esto ha sido confirmado sin lugar a dudas en la zona 
de tensiones N-H con la disoluciôn del mismo compuesto en cloro- 
formo y concentraciôn 2*10” M, utilizando espesores comprendi­
dos entre 1500 y 3000 y. Trabajar, pues, en estas condiciones
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de concentraciôn para el dador de protones supone una seguridad 
total de que el complejo molecular, cuya formaciôn ha sido de- 
tectada por su absorciôn a 3255 cm ^, es consecuencia de una he- 
teroasociaciôn y no de autoasociaciôn.
Para la base o aceptor de protones, se ha elegido un 
intervalo de concentraciones, Cg, comprendido entre 6*10~^ M a 
0,15 M, Es decir, entre 30 y 75 veces la concentraciôn del do­
nor de protones para todas las disoluciones de la mezcla. Esta 
relaciôn elevada entre ambas concentraciones y la amplia varia- 
ciôn de la concentraciôn de la base son las mâs adecuadas para 
la formaciôn de complejos moleculares débiles (8 ), asî como para 
reducir los errores de câlculo en los parâmetros de la asocia­
ciôn . Ademâs, los datos expérimentales obtenidos por
nosotros para dichas concentraciones, han demostrado adaptarse 
bien a las ecuaciones teôricas obtenidas para la formaciôn de 
un complejo heterointermolecular (por enlace de hidrôgeno) de 
estequiometrîa 1:1. Sin emlDargo, es précise reconocer que tu- 
vimos que rechazar las medidas efectuadas para la disoluciôn 
de mayor concentraciôn de la base, Cg=0,20 M, por falta de 
concordancia entre datos y ecuaciôn. Para esta inadecuaciôn 
no pudimos dar una interpretaciôn satisfactoria en termines de 
asociaciones intermoleculares. A no ser la absorciôn debida a 
las moléculas de 1,3-dimetil uracilo, creciente con la concen­
traciôn, en la zona de medida de la absorbancia. Esto supon- 
drîa variaciones incontroladas de los datos espectroscôpicos, 
tal como han sido tratados por nosotros en el anâlisis de la 
heteroasociaciôn.
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Las medidas de la absorbancia de la banda del complejo, 
A, a 3255 cm” ,^ que aparecen en la Tabla de datos VII.1, son las 
absorbancias promediadas segûn el método de Liptay (187) para las 
diversas disoluciones y espesores de cêlula utilizados. Se trata
TABLA VII.1. Absorbancias medidas para la banda v(N-H)
asociada, a 3255 cm-1 con disoluciones








1 15,00±0,05 2500±1 0,273
2 15,00±0,05 2 0 0 0 ± 1 0,228
3 15,00±0,05 1500±1 0,170
4 12,50±0,05 2500±1 0,268
5 12,50±0,05 2 0 0 0 ± 1 0,213
6 12,50±0,05 1500±1 0,150
7 10,00±0,04 2500±1 0,242
8 10,00±0,04 2 0 0 0 ± 1 0,189
9 10,00±0,04 1500±1 0,136
10 9,00±0,03 2500+1 0,228
1 1 9,00±0,03 2 0 0 0 ± 1 0,176
1 2 8,00±0,04 2500±1 0 , 2 2 1
13 8,00±0,04 2 0 0 0 ± 1 0,172
14 8,00±0,04 1500±1 0 , 1 2 2
15 7,00±0,03 2 0 0 0 ± 1 0,167
16 7,00±0,03 1500±1 0,115
17 6,00±0,03 2 0 0 0 ± 1 0,148
18 6,00±0,03 1500±1 0,107
*
La concentraciôn de 4-pi ridona fuê, en todos los casos,
= (2,00±0,03)-lo'^  (mol/1).
de un método bastante eficaz para corregir los datos de absor­
bancia (8 ) promediando diverses valores obtenidos a frecuencias 
alrededor del mâximo de absorciôn. Se considéra (188,189) como 
adecuado para confirmar la existencia de aductos 1:1. Los valo­
res promediados, Â^, obtenidos por nosotros no presentaron, ex­
cepte para una de las medidas, diferencias significativas con
los valores de la absorbancia medida directamente del espectro 
-1a 3255 cm . Dichas diferencias no excedieron del error expe­
rimental previsto. Pero la aplicaciôn del método de Liptay nos 
permitiô rechazar otras medidas, que no se incluyen en la Tabla
VII.1, correspondientes a disoluciones de concentraciones de la
2base iguales o inferiores a 5*10 M. Este hecho puede ser in-
terpretado bien como dificultades expérimentales para medir ab-
sorciones correspondientes a muy bajas concentraciones del com-
3piejo (del orden de 1 * 1 0 M o  inferiores), o bien como debido a 
la existencia de complejos diferentes al (IX) considerado, para 
proporciones âcido/base relativamente elevadas. En estas condi­
ciones podrian formarse especies moleculares como la (X), o mâs 
probablemente del tipo trîm.ero (XI) por asociaciôn de otra mo- 
lécula de 4-piridona sobre la especie molecular (IX) previamente 
formada.
Como puede verse, hemos realizado las medidas de absor­
bancia sobre espectros obtenidos con células de espesor variable, 
a espesores fijos de 1500, 2000 y 2500 y para cada disoluciôn. 
Estos espesores demostraron ser idôneos para las concentraciones 
utilizadas y la absorciôn del disolvente en la zona, teniendo en 
cuenta que todos los registros espectrales se realizaron en condi­
ciones de compensaciôn del disolvente.
2b 1
Se obtuvieron ademâs los espectros IR en la zona de 
4000-2000 cm  ^para disoluciones de 1,3-dimetil uracilo en clo­
roformo, de concentraciones iguales a las de las disoluciones 
de mezcla con y-piridona. También se registrô el espectro de 
una disoluciôn de este ûltimo compuesto, de concentraciôn 
2-10  ^M a los mismos espesores indicados arriba. Todos estos 
espectros sirvieron para compararlos con los de las disoluciones 
de mezclas de ambas sustancias, obtenidos en las mismas condi­
ciones (ver apartado III.1.2), asî como para calcular las ab­
sortividades molares respectives a la frecuencia analîtica.
Las disoluciones se prepararon en matraces aforados de 
volumen adecuado para que el error estimado para las concentra­
ciones se mantuviera inferior al 1 %. Sôlo la disoluciôn de 
4-piridona en cloroformo superô este limite, debido a la baja 
concentraciôn preparada.
Los espectros IR se obtuvieron con las disoluciones 
recien preparadas.
VII.2. DETERMINACION DE e Y K ------------    c-c
Vamos a limitarnos a exponer los resultados obtenidos 
para la asociaciôn de la 4-piridona con 1,3-dimetil uracilo 
en disoluciones de cloroformo, segûn los diversos métodos de 
tratamiento de datos indicados en II. 2.2. La evaluaciôn de 
dichos resultados y la comparaciôn entre métodos se verâ en 
la ûltima parte de esta Memoria.
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VII.2.1. Método 8 (BENESI-HILDEBRAND)
En la Tabla VII.2 indicamos los valores de (C^j^*b)/A 
y  1/Cg que han sido obtenidos a partir de la Tabla VII.1, y se 











4 8 , 0 0 1,87
5 8 , 0 0 1 , 8 8
6 8 , 0 0 2 , 0 0
7 1 0 , 0 0 2,07
8 1 0 , 0 0 2 , 1 2
9 1 0 , 0 0 2 , 2 1
10 1 1 , 1 1 2,19








Estos datos se han ajustado a la ecuaciôn de una recta
y = mx + u
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de acuerdo con la ecuaciôn de Benesi y Hildebrand {62} , empleando 
el programa de regresiôn polinômica de grado 1 que ya indicamos 
(pâg. 100). En la Tabla VII.3 exponemos los resultados obtenidos 
de este anâlisis, asî como las pruebas estadîsticas acostumbra- 
das aplicadas a este ajuste.
TABLA VI1.3








867±44 ; e= 5 % 
12,0±0,9 ; e^ 7,5 %
9,58*10"^ + 1,15-10"^ 
^B
Pruebas del ajuste Valores obtenidos







En la Figura VII.1 se presentan los puntos expérimenta­
les obtenidos asî como la recta de ajuste calculada para estos 
puntos por el método de Benesi y Hildebrand.
VII.2.2. Método 9 (SCOTT)









grafica de los puntos expérimentales y de la








■1— ’— I— r 
10 'B-
(mol. L''* )
Fig.VII.2. METODO DE SCOTT. Representacion grâfica de los punto; 
experamenta le s y de la ecuaciôn de ajuste.
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7 1 0 , 0 0 2 0 , 6 6
8 1 0 , 0 0 21,16
9 1 0 , 0 0 22,06
10 9,00 19 ,74
11 9,00 20,46
1 2 8 , 0 0 18,10
13 8 , 0 0 18,60
14 8 ,00. 19,67
15 7,00 16,77
16 7,00 18,26
17 6 , 0 0 16,22
18 6 , 0 0 16,82
El ajuste por mînimos cuadrados con el mismo programa 
de câlculo del método anterior conduce a los resultados de la 
Tabla VII.5.
En la Figura VII.2 hemos representadola ecuaciôn de la 
recta de ajuste, junto con los puntos expérimentales.
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TABLA VII.5
Pardmetros ajustados Valores obtenidos
m (1,1410,05) -lO"^
u (9,70+0,53) -10"5
Ce 876139 ; e= 4,5 %
11,8+0,8 ; e=7 %
Ecuacidn: -----— = 1,14 .10-3 g. + 9,70 . 10-3
A
Pruebas del ajuste Valores obtenidos






. Método 10 (KEETELAR)
Asî como los dos mêtodos anteriores, 8 y 9, pueden com- 
pararse entre sî y con el Mdtodo 13 por el tipo de ecuaciones 
que utilizan para el ajuste de dates expérimentales, el de 
Keetelar vamos a compararlo en cuanto a sus resultados con el 
Méfcodo 12. Esta es la razdn^que, anâlogamente a como haremos 
allï, se considéré en este caso una tabla de valores (Tabla Vil.6 ) 
de Cg y de (C^^Cgb)/(A-A^y) mâs reducidas que las anteriores.
La raz6 n para esta selecciôn se comentarâ mds adelante, al pre-












5 1 0 , 0 0 3,17
6 9,00 3,13
7 8 , 0 0 2,92
8 7,00 2,57
9 5,00 2,38
El ajuste por mîni-mos cuadrados de estos puntos a la 
ecuacidn {73}, ecuacidn de una recta, mediante el PROGRAMA DE 
CALCULO 3, ha proporcionado los valores para los parâmetros de 
la asociacidn y pruebas de ajuste,dados en la Tabla VII.7.
El valor que aparece dado para la absortividad molar de 
la 4-piridona, fuê medido para varias disoluciones diluîdas
de esta sustancia en cloroformo, a la frecuencia de 3255 cm , 
y con espesores de célula iguales a 2500 y 2000 p. Del grado de 
dispersién de estas medidas da idea el error estimado para la 
media de las mismas, que es el valor incluîdo en la Tabla.
TABLA VII.7
Parâmetros ajustados Valores obtenidos
m (1,57±0,10)-10"3
u (1,60±0,11)'10"4
^c“^AH 637±40 ; e = 6 %
^AH 173+10 ; e = 6 %
Gc 810+97 ; e=12 %
^c 9 , 8± 0 , 9 ; e - 9 %
Ecuaciôn: = 1,57-10~3 C| + 1,60-10"'*
Pruebas del ajuste Valores obtenidos








Los puntos expérimentales encontrados pueden ajustarse 
linealmente, mediante la ecuaciôn obtenida por este método, como 
se ha representado en la Figura VII.3.
VII. 2.4. Método 12 (ROSE-DRAGO 2)
Se ha utilizado la ecuacién {80} en la forma lineal
CauCRb 1 A-A° 1
—  =  ----  (C° +C°------- — — ) + ---------------- {94}







Pig,VII.3.- METODO PE KEETELAR. Representacidn grafica





Fig.VlI,4.- METODO DE ROSE-DRAGO 2 . Representacidn grafica 
de los puntos expérimentales y de la ecuacidn 
de ajuste.
adecuando los dates expérimentales de ----------
y (C^ j^ C°b)/(A-A£pj) con el PROG RAMA DE CALCULO 3 modificado para 
que efectüe la regresidn polinomica con valores de y diferentes 
en cada ciclo, Como valor inicial para el término
-  =AH> = ='
se aceptô el que résulta de sustraer el valor de c^^=173, acep- 
tado para la y-piridona como hemos indicado m4s arriba, del valor 
de la absortividad molar del complejo estimado por el Metodo 13,
= 822 (mol“^*l*cm"^)
Es decir, que hemos tomado como parâmetro inicial que interviene 
en los valores de las x:
= 649 (mol ^«I'Cm
Aceptando los valores de
A°h = 0,085 ; A°^ = 0,076 ; A°^ = 0,068
medidos a 3255 cm  ^para los espectros obtenidos en disolucidn 
de 4 -piridona en CHCl^, y registrados a los tres espesores utilizados:
b = 2500 V / h - 2000 y ; b = 1500 y
respectivamente, se construyd una primera tabla de valores de x 
e y para la ecuacidn {94}, Su representacidn grâfica reveld una 
falta acusada de linealidad. Pensâmes que este hecho podia ser 
producido por la reduccidn drdstica en los valores de la absorban- 
cia que se utilizan en este método (A-A^^), que supone el restar
de A una cantidad alrededor de 70-90 unidades de absorbancia. 
Para confirmar esta hipdtesis se aplicaron como criterios de 
rechazo de puntos los tests de T (183) y de Q (190). Los datos 
mantenidos en esta ^eleccfôn, que son los que constan en la 
Tabla VII.8, han resistido bastante mejor el tratamiento de 
ajuste por minimos cuadrados a la ecuacidn de una recta.
TABLA VI1.8
cg.io^ b'IO4 co +ri o _  . _ % " : "AH , . ..  • xu
n A
(mol'1'1) (cm) (mol'l'l).102 (mol^ 'l” ^ .cm)
1 15,00 2500 0,273 0,188 15,09 3,989
2 15,00 2000 0,228 0,152 15,09 3,947
3 12,50 2500 0,268 0,183 12,60 3,415
4 12,50 2000 0,213 0,145 12,60 3,448
5 10,00 2500 0,242 0,157 10,11 3,185
6 9,00 2500 0,228 0,143 9,12 3,147
7 8,00 2500 0,221 0,136 8,12 2,941
8 7,00 2500 0,222 0,137 7,12 2,555
9 5,00 2500 0,189 0,104 5,14 2,404
Todos elles menos une corresponden a valores de A superiores a 
0,200. Suponemos que este condiciona que las diferencias 
(A-A^y) son asi suficientemente altas en todos los cases como 
para mantener el errer relative del término en x suficiente- 
mente bajo.
Por otro lado todos los valores de la Tabla VII.7, 
excepte los obtenidos para las dos concentraciones més elevadas 
del aceptor, corresponden al espesor mâximo utilizado, b=2500 y.
Con estos datos, el ajuste por mlnimos cuadrados mediante 
el programa de regresidn polindmica de grado 1 , con las ecuaciones 










652 + 45 ; e = 7 %
825 + 107 ; e - 13 % 
9,55±0,96 ; e= 10 %
Ecuacidn: = 1,53
Pruebas del ajuste Valores obtenidos
- 92 , 3  - 10
S (y) 1,06-10”^




Hemos representado la ecuacidn del ajuste lineal que 















Al someter los datos de la Tabla VII.10 al PROGRAMA DE 
CALCULO 1, con las ecuaciones {81}-{83}, y los valores de prueba 
para los pardmetros :
H = 652 y Tg E = 9,55
no se consiguid mejora alguna para estos valores iniciales en 
sucesivos ciclos o iteraciones del programa. Podria decirse, por 
lo tanto, que este método de tratamiento de la informacidn dispo­
nible résulta inadecuado aquî.
VII. 2.5. Método 13 (ROSE-DRAGO 3)
La aplicacidn de este método la hemos llevado a cabo, 
en primer lugar, con la ecuacidn {84} y la Tabla de datos VII.11, 
como fuê propuesto originalmente por los autores (100) para es- 
tudiar los compuestos moleculares de adicidn del yodo. Con cada 





C ° C °h 
A
•10^
(mol'l (cm) (cm” )^ (mol^'l ^'Cm) (mol.1'1)
1 15,00 2500 1,092 27,47 15,075
2 15,00 2000 1,140 26,32 15,070
3 15,00 1500 1,133 26,47 15,070
4 12,50 2500 1,072 23,32 12,578
5 12,50 2000 1,065 23,47 12,579
6 12,50 1500 1,000 25,00 12,586
7 10,00 2500 0,968 20,66 10,089
8 10,00 2000 0,945 21,16 10,092
9 10,00 1500 0,907 22,06 10,096
10 9,00 2500 0,912 19,74 9,096
11 9,00 2000 0,880 20,46 9,100
12 8,00 2500 0,884 18,10 8,099
13 8,00 2000 0,860 18,60 8,102
14 8,00 1500 0,813 19,67 8,107
15 7,00 2000 0,835 16,77 7,105
16 7,00 1500 0,767 18,26 7,113
17 6,00 2000 0,740 16,22 6,116
18 6,00 1500 0,713 16,82 6,119
Para c a l c u l e r  los v a l o r e s  de la u l t i m a  c o l u m n a  se ha t o m a d o  
c o m o  v a l o r  "de p r u e b a "  de el o b t e n i d o  por el m é t o d o  de 
Scott, 876 (mol ^ ' l ' c m  ^ ).
es decir para valores constantes de C° , b y A, se ha
construido una curva con la referida ecuacidn. Se dieron valores
Tr“l Los resulta-a y se calcularon los que correspondian a 
dos se representaron grdficamente. Como puede verse (Figuras
Zül
VII.5 a VII.7), los puntos obtenidos en este tipo de representa-
ciones se ajustan perfectamente a rectas sin error apreciable.
Para cada dos conjuntos de valores se obtuvieron dos rectas que
-1
se cortan en un punto. Los valores de y de éste medidos 
en la grSfica son taies que satisfacen simultâneamente a las dos 
series de valores expérimentales de las magnitudes senaladas mâs 
arriba.
Se ha repetido la misma operacidn para todas las posibles
parejas que se pueden formar. Asî, hemos obtenido una tabla de
-1
valores de y * Calculâmes el valor medio para cada une
de elles, y K , respectivamente. De acuerdo con un criterio c e
estadîstico de selecciôn, anélogo al aplicado por Rose y Drago 
(100), se despreciaron en esa tabla todas las parejas de valores 
que se desviaron de los valores medios de una u otra magnitud en 
una cantidad igual o superior a las desviaciones médias respec- 
tivas, Zd^/N (para N=18), previamente calculadas.
El conjunto de valores de y que ha side seleccionado
después del tratamiento descrito, es el que aparece en la Tabla 
VII.12. Puede observarse que en ningûn caso la pareja de valores 
Cg que sirvieron para construir las rectas, en cada caso, difiere 
en dos o mâs unidades de concentracidn molar. Ademâs, en la mayo- 
rîa de los sistemas formados contiene una de las dos concentracio­
nes mâs elevadas del aceptor. Este hecho se corresponde con la 
observacién hecha por Rose y Drago (102) de que cuanto mayor sea 
la diferencia entre los valores de Cg entre las dos rectas que se 
cortan, tanto mâs diferirân los valores de sus pendientes. Punto 
este de importancia, teniendo en cuenta que la precision en los
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- 1de y soluciôn de ambas rectas esté directamente relacio-
nado con la diferencia de sus pendientes.
TABLA VII.12
Parejas de rectas 
para el conjunto de
(n -n ) C °.102 





Valores en el 
intersecciôn 
ec





1- 7 15 y 10 2500 731,8 5,04
1-10 15 y 9 2500 772,7 6,17
1-12 15 y 8 2500 743,4 5,37
4-12 12,5 y 8 2500 858 ,9 7,44
7-12 10 y 8 2500 777,0 5,97
2- 5 15 y 12,5 2000 881,4 8,12
2-13 15 y 8 2000 904 ,0 8,71
2-15 15 y 7 2000 833,6 6,77
2-17 15 y 6 2000 887,2 8,26
5-13 12,5 y 8 2000 917,5 8,95
5-15 12,5 y 7 2000 813,8 6,54
5-17 12,5 y 6 2000 889 ,2 8,30
8-13 10 y 8 2000 776,4 6,35
8-17 10 y 6 2000 802,3 6,88
13-17 8 y 6 2000 832,7 7,38
6- 9 12,5 y 10 1500 848 ,4 8,62
6-14 12,5 y 8 1500 840 ,0 8,41
6 — 16 12,5 y 7 1500 811,6 7,71
6-18 12,5 y 6 1500 791,9 7,21 ■
9-14 10 y 8 1500 830,7 8,23
9-16 10 y 7 1500 783 ,0 7,19
9-18 10 y 6 1500 758,4 6,65
Con los valores de e y K  ^de la Tabla VII.12 se han ob-c c










700 750 850 C (morH.cm"^)800
Fig.VIÏ.5.- METODO DE ROSE-DRAGO 3.Representacion grafica de 
de las rectas obtenidas para b= 2 5 00
o
b - 2000 jj
SCO E c ( r n o b \E c r T r i )750 SCO
Fig.VII.6.-METODO DE ROSE-DRAGO 3.Representacion grafica de 
las rectas obtenidas para b= 2000^.
700 750 850 Ec(moMLcm-i)800
Fig.VII.7.- METODO PE ROSE-DRAGO 3 .Representacion grafica de 







Fig.VII.8.- METODO PE ROSE-DRAGO 3 .Representacion grafica de 
los puntos expérimentales y de la ecuacion de 
ajuste.
los valores reales de estas magnitudes para el sistema de hete- 
roasociaciôn estudiado. Dichos valores son los siguientes:
= 822 ±44 ; e = 5
(7,29 ± 0,90)-lO"^ ; e =12
= 13,7 ±1,7 ; e = 12 %
Como estimaciones de los errores absolutos hemos tomado aqui las
desviaciones médias. A la derecha de cada magnitud se indica su
error relativo, e.
Los valores de las dos ültimas columnas de la Tabla VII.10
han sido ajustados a la ecuacidn
r ° b
3 »  (CO , + c° - 1
A AH B be^
utilizando el PROGRAMA DE CALCULO 3 transformado, segün se ha indi­
cado para el método precedente. Los resultados procedentes de di- 
cho ajuste se han resumido en la Tabla VII.13,
En la Figura VII.8 hemos representado la ecuacidn de 
ajuste lineal, asi como los dieciocho puntos expérimentales corres­
pondientes a la Tabla de datos VII.11.
Igual que en el método anterior, se intenté también aquî 
ajuster los valores de C^ y A/b de la Tabla VII.11, mediante las 
ecuaciones {81}-{83},y el mismo programa de câlculo. Sin embargo, 
tampoco aqui se lograron mejorar los parâmetros iniciales:
Ti E Gc = 841 y TgE = 13,0
zoo
TABLA VII.13




872+ 39 ; e-4,5 % 
12,0±0,9 ; e - 7 %
Ecuacidn : = 1,15-10-3A +9,53 10
-5
Pruebas del ajuste Valores obtenidos















Hay que aceptar, pues, que el método empleado para es- 
timar dichos parâmetros résulta inadecuado.
Finalmente hay que senalar que nos ha sido imposible 
obtener resultados de la aplicacidn tanto del Método 11, como 
del Método 12 en su forma b. En ambos casos, los intentos pre- 
vios mediante representacicnes grâficas de los puntos obtenidos 
fueron totalmente negatives. Los puntos se distribuyeron en la
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representacidn aproximadamente al azar, y no fué posible adap- 
tarlos a las ecuaciones tedricas previstas. Este resultado no 
fué nada sorprendente teniendo en cuenta la limitacidn séria en 
la precisidn experimental de la absorbancia a que nos hemos visto 
sometidos en las medidas espectroscdpicas, como ya hemos indicado 
repetidamente. El tener que utilizer términos taies como (A-A^^- 
-Ag), supone manejar en el célculo valores cuyo error relativo 
es del orden del 75 % o superior. La informacidn que nos suminis- 
trarîan taies métodos no séria, por tanto, en absolute fiable.
Todo ello nos ha impedido realizar un tratamiento aün mâs completo 
de los datos expérimentales disponibles.

VIII. DISCUSION DE RESULTADOS

VIII.1. INTRODUCCION
Hemos obtenido valores para cada uno de los parâmetros 
de la asociacidn en los sistemas estudiados, mediante métodos, 
en ocasiones muy diferentes, de tratamiento de datos. Necesitâ- 
bamos pues, una evaluacidn sistemética que nos permitiera esta- 
blecer un criterio de validez de esos resultados. Creemos haber 
resuelto de forma satisfactoria este problema.
Estimamos necesaria una critica de la confianza que, a 
nivel cualitativo, nos merecen los métodos de câlculo utilizados. 
Crîtica tanto en base a la estructura interna del propio método, 
en particular en cuanto al tipo de ecuaciones tedricas que emplea, 
como a su capacidad para responder adecuadamente a nuestras con- 
diciones expérimentales de trabajo. Ademâs de esto, hemos anali- 
zado los resultados de esos métodos segün criterios estadisticos 
que permiten la comparacidn entre métodos que realizamos en el 
prdximo apartado.
En suma, para la interpretacidn de los resultados dedu- 
cidos en cada uno de los sistemas de asociacidn por enlace de hi- 
drdgeno aqui estudiados, hemos seguido un criterio de valoracion 
relativo. La comparacién de resultados la hemos convertido en 
una comparacién entre métodos, asi como en una valoracién esta- 
distica de la precisién con que se determinan los parâmetros de 
ajuste. Es cierto que al no determinar la exactitud de esos re­
sultados, sino su precisién, no disponemos de un criterio de va­
lidez absolute. Pero, es bien sabido (191) que no es posible 
hablar de la exactitud de un valor sin antes concocer la magni-
tud del error que le afecta, es decir, su precisién. Por otro 
lado, la mayoria de las pruebas estadisticas de la bondad del 
ajuste de datos expérimentales que pueden aplicarse con sencillez, 
lo ünico que miden es la precisién y no la exactitud de esos da­
tos expérimentales o de los valores obtenidos. Sin embargo, 
pensamos que, de la misma manera que los errores que considérâmes 
no son mâs que estimaciones de los limites del error verdadero de 
un resultado, asi las conclusiones de las pruebas estadisticas 
utilizadas aqui pueden considerarse como una buena estimacién 
del grado de exactitud de los resultados.
El tratamiento de errores que se ha hecho en esta Memoria 
es global y no informativo. No considéra separadamente el origan 
de los errores que afectan a los resultados: a) errores debidos
a medidas expérimentales, y b) errores debidos al propio método 
de câlculo. Esto ha supuesto una séria limitacién para un anâli- 
sis de errores mâs detallado.
VIII.2. COMPARACION DE LOS METODOS UTILIZADOS
Para comparer los resultados procedentes de los diverses 
métodos de câlculo hemos seguido un tratamiento estadistico gene­
ral. Para los sistemas que presentan autoasociacién este trata­
miento ha consistido, en primer lugar, en comprobar el grado de 
reproducibilidad de cada método en el câlculo de los valores de 
la absortividad molar aparente. Estos valores se han comparado 
con los medidos experimentalmente, y se han calculado el error 
estândar y la varianza de las desviaciones. Para el sistema 
ünico en que se ha estudiado heteroasociaciôn por enlace de hi- 
drégeno, se ha hecho lo mismo para los valores de la absorbancia.
Tanto para autoasociacién como para heteroasociacién 
se han utilizado, ademâs, dos tests de significacién. El pri- 
mero de ellos es el test de t, que es una comparacién entre las 
médias, en nuestro caso de las desviaciones calculadas. La otra 
prueba estadîstica que se ha empleado para comparar la preci­
sién de los métodos, ha sido el test de F que compara las va- 
rianzas, Ambas pruebas estân consideradas entre las mâs ûtiles 
(183,184) en la prâctica del anâlisis de datos fîsicoquimicos.
Es évidente que para poder comparar varios métodos en­
tre si han de cumplirse algunas condiciones. En primer lugar, 
han de utilizar todos ellos la misma tabla de datos iniciales 
(empiricos). Ademâs, el tratamiento que realiza cada uno de 
esos métodos ha de ser comparable. Cuando no lo son, es nece- 
sario, como hemos indicado mâs arriba, llevarlas a unas condi­
ciones especiales (câlculo de la misma magnitud experimental) en 
las que sus resultados pueden compararse.
VIII.2.1. Autoasociaciones
Una primera observacién que podemos hacer aqui, para 
los tres sistemas estudiados, son las diferencias apreciables 
encontradas para los valores de £ y K determinados por los 
diferentes métodos. Es fâcil comprender, por lo tanto, la im­
portancia que tiene la discusién de esos resultados.
Para cada uno de los métodos, siempre que los datos 
expérimentales los hemos considerado agrupados en dos tablas, 
una para todas las disoluciones, y la otra para disoluciones 
mâs diluidas, los mejores resultados del ajuste se han logrado 
para este segundo caso.
Dentro del Método 7 (RODRIGUEZ DE BODAS), hay que se- 
halar la superioridad demostrada del programa en forma de "HIPO- 
CROM" con respecto a la forma "HIPERCRO". El poder de discri- 
minacién en el ajuste del primer procedimiento sobre el segundo 
del mismo programa de câlculo,se vié perfectamente en la autoaso­
ciacién de la 4-piridona en CHCl^, como résulta de la compara­
cién de las Tablas IV.11 y IV.12 con las Tablas IV.13 y IV.14, 
respectivamente. Para las autoasociaciones de la 3-hidroxipi- 
ridina y 2-piridona en sus disoluciones de cloroformo, basta con 
observar la Tabla V.6 en el primer caso, y la Tabla VI.10 y la 
Figura VI.7 en el segundo caso. Tanto la estimacién de errores 
para los parâmetros de la asociacién, como la capacidad para re­
producer los valores de la absortividad molar aparente, y las 
pruebas del ajuste realizado, son ampliamente favorables al em- 
pleo de la forma de câlculo designada como "HIPOCROM".
El método de Liddel y Becker (Método 2), que hemos apli­
cado en las tres autoasociaciones, posee un grado de imprecisién 
muy elevado en la determinacién de los parâmetros y . Ademâs, 
hace simplificaciones drâsticas, como el suponer que es
préximo a la unidad. Por otra parte se necesitarian valores de 
G en la representacién grâfica, correspondientes a concentraciones 
muy diluîdas, bastante mâs que las empleadas por nosotros, para 
aumentar la precisién con que se mide en la curva. Pero esta 
es una dificultad experimental que no tiene fâcil solucién. Por 
un lado, se encuentra el inevitable incremento del error que se 
introduce en el câlculo de la concentracién para disoluciones muy 
diluîdas. Y sobre todo las limitaciones del detector del aparato 
de medida, especialmente si, como en nuestro caso, se trabaja ya
con espesores elevados de disolucién y el disolvente no es muy 
transparente en la zona de medida de la absorbancia. Por lo 
tanto, los resultados procedentes de este método deben tomarse 
s61o como una primera estimacién de los parâmetros de la asocia­
cién. No es posible concederles una validez mayor.
Para equilibrios de asociacién segün dîmeros abiertos 
sélamente, como en la 4-piridona y en la 3-hidroxipiridina, el 
método de Lord y Porro (Método 1) supone que los valores de 
son despreciables frente a 1/K^. Pero esto no es cierto ni si- 
quiera para los Valores de determinados a partir de este mé­
todo. Por consiguiente el ajuste lineal que efectüa no puede 
merecernos confianza, a pesar de la excelente correlacién que 
puede observarse por los valores de los parâmetros de ajuste, 
tanto en la 4-piridona como en la 3-hidroxipiridina. Adicio- 
nalmente, los métodos de estimacién paramétrica (Método 3 y 
Método 4) que se aplican a este caso, y que son comparables por 
la forma de las ecuaciones de ajuste, conducen a mejores resul­
tados. Puede comprobarse, para los dos sistemas de autoasocia­
cién estudiados, consultando las tablas correspondientes en los 
capitules précédantes.
Este mismo Método 1 aplicado a autoasociacién que, como 
en la 2-piridona, pueden formarse dîmeros abiertos y clclicos, 
utiliza una ecuacién lineal en la que no se hacen simplifica- 
ciones. Sin embargo, se obtienen resultados muy diferentes a los 
de estimacién paramétrica con los Métodos 3, 5 y 6. El ajuste en 
estos ültimos es muy superior a aquél, como puede verse comparando 
la Tabla VI.4 con las Tablas VI.6, VI.7 y VI.8. Como ya adelan-
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tamos en el apartado VI.2.3, la causa de estas diferencias acu- 
sadas pueden radicar en la existencia de formas dimeras abiertas 
y ciclicas en los equilibrios de las disoluciones que hemos em­
pleado. E incluso en la posibilidad de complejos moleculares 
abiertos de 2-piridona en cadenas superiores al dimero.
Para las autoasociaciones de la 4-piridona y de la 3- 
hidroxipiridina, en donde la ünica especie dimera que se puede 
formar es la abierta, los métodos que utilizan el PROGRAMA DE 
CALCULO 1, con las ecuaciones ideadas por nosotros, demuestran 
ajustarse muy bien a los datos expérimentales. Ademâs, estos 
métodos proporcionan unos valores de K significativamente mâs 
bajos para el conjunto de disoluciones mâs diluidas de 4-piri- 
dona en cloroformo, que si se ajustan también los datos proce­
dentes de disoluciones mâs concentradas. Esto puede considerarse 
como una prueba adicional de la existencia de especies intermo- 
leculares de este compuesto de tipo polimero (trimero, etc.) 
para concentraciones superiores a 0,1 M.
Estos mismos métodos de estimacién han proporcionado 
un buen ajuste a los datos de la 2-piridona en cloroformo, espe­
cialmente los denominados Método 5 y Método 6. Ambos conside- 
ran la existencia de dimero abierto y dîmero ciclico en el equi- 
librio de las disoluciones. El grado de ajuste, o bondad del 
ajuste de los dos métodos indicados es muy semejante. De manera 
que la introduccién en el Método 6 de un parâmetro mâs con res­
pecto al Méuodo 5 no supone una mejora acusada en la correspon- 
dencia entre datos expérimentales y ecuacién. Aün con las dudas
que este hecho plantea, debemos subrayar que, por primera vez, 
se ha logrado estimar de forma simultânea las constantes de aso- 
ciaciôn de las dos formas dîmeras en el equilibrio, y el grado 
de bondad de esta estimaciôn es satisfactorio.
Aunque pensamos que es ciertamente dificil decidir 
cuâl de los Métodos empleados aquî para cada sistema realiza 
una estimacidn mâs correcta de los parâmetros de asociaciôn, 
pasamos a ofrecer las tablas y pruebas estadîsticas de signi- 
ficaciôn para los dos procedimientos que, en vista de los resul- 
tados obtenidos parecen los mâs aceptables. Segün puede dedu- 
cirse de lo dicho hasta aquî esta pareja de Métodos que vamos 
a comparar estân formados para cada sistema por un Método de 
estimacién paramêtrica, que es el 4 para los dos primeros sis- 
temas analizados, y el 6 para el ûltimp. El otro Método que se 
compara en todos los casos con los anteriores es el 7, utilizando 
el PROGRAMA DE CALCULO 2 en la forma "HIPOCROM". El haber se- 
leccionado por nuestra parte este tipo de métodos de câlculo 
como los més idéneos para calcular constantes de asociacién por 
enlace de hidrégeno, que incluyen anâlisis de errores, coincide 
exactamente con la reciente opinién sobre el tema de Drago y 
colaboradores (96,192,193). Estos autores aconsejan utilizar 
técnicas numêricas, a ser posible empleando programas para com- 
putadoras, como el mejor método para calcular los valores de e 
y K, procediendo después a la representacién grâfica de la so- 
lucién obtenida. En esta misma forma hemos procedido en esta 
Memoria después de evaluar los resultados obtenidos por otros 
procedimientos, como ya hemos dejado perfectamente establecido.
En la Tabla VIII.1 pueden verse los resultados obte­
nidos por los Métodos de ajuste 4 y 7 para los datos de disolu- 
ciones de 4-piridona en CHCl^ correspondientes a la Tabla IV.6. 
Con cada uno de los métodos se reproducen los valores de las 
absortividades molares aparentes, e . Se présenta ademâs el re- 
sultado del anâlisis estadîstico de su comparacién con los valo­
res expérimentales de e , asî como los valores de las pruebas 
de significacién a que se ha sometido dicho anâlisis.
Para calcular el valor de t de Student comparando los 
resultados de las varianzas entre los diferentes métodos hemos 




en de: le y Cg son los valores medios para las absorti­
vidades molares determinadas por dos métodos distintos A y B; 
2 2y Sg son las varianzas calculadas para e en cada uno de 
esos métodos; y N es el nûmero de datos, es decir, que N-1 
tiene el significado del nûmero de grados de libertad.
La comparacién entre los métodos mediante el valor de 
F, segûn el criterio de Snedecor, se ha realizado con la ex­
presién:
2 2en donde y Sg son las varianzas de e_ para los métodos A
TABLA VIII.1 . Sistema d-piridona/CHCl^







1 30,00 30,21 -0,21 0,044 30,94 -0,94 0,8836
2 32,50 31,93 0,57 0,323 32,34 0,16 0,0256
3 31,25 31,93 -0,68 0,462 32,34 -1,09 1,1881
4 36,40 35,93 0,47 0,219 35,58 0,82 0,6724
5 36,97 35,93 1,04 1,082 35,58 1,39 1,9321
6 48,00 52,17 -4,17 17,416 48,43 -0,43 0,1849
7 50,00 54,44 -4,44 19,722 50,18 -0,18 0,0330
8 51,43 55,76 -4,33 18,753 51,19 0,24 0,0576
Z 316,55 328,30 -11,75 58,021 316,58 -3'10-2 4,9767
VALORES MEDIOS
METODO 4 (A) METODO 7 (B)
^exp. ^calc. d d^ ^calc. d d?
39,57 41,04 -1,47 7,253 39,57 -3,75*10”2 0,622
S (e) 3,11 0,911
S^(E) 9,67 0,830
Test de 
signi- Valores entre métodos Valores tabulados
ficacién (Nivel de confianza del 99 %)
t 1,200 3,4995
F 11,65 6,993
y B comparados, respectivamente. El nûmero de grados de libertad 
es igual a N-1 para cada método.
El valor de t calculado esté situado entre los valores
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tabulados correspondientes a los niveles de confianza del 50 % y 
del 75 %. Desde luego es muy inferior al que corresponde al ni- 
vel de confianza del 99 %. Luego de acuerdo con esta prueba no 
podemos desechar la hipôtesis nula. Es decir, que puede acep- 
tarse que no existen diferencias significativas entre los con- 
juntos de valores de e que proporcionan los Métodos 4 y 7.
Sin embargo, el valor obtenido para F es mayor que el 
tabulado al nivel de confianza del 99 %. Incluso excede al valor 
que corresponde a 7 grados de libertad y el nivel de confianza 
del 99,5 %. La probabilidad de que estas diferencias entre las 
F calculada y tabulada sean debidas al azar es menor que el 1 %. 
Dicho de otra forma, esta diferencia es "altamente significative" 
y debe aceptarse que el Método 7 présenta una dispersién (dada 
por la varianza) menor que el Método 4. El Método 7 présenta una 
precisién definitivamente superior para reproducir los valores 
expérimentales de £.
Verificamos ahora el mismo anâlisis (Tabla VIII.2) para 
los valores de e correspondientes a la 3-hidroxipiridina en diso- 
luciones de cloroformo, comparando los resultados de los mismos 
métodos,
Tanto con la prueba de significacién t, como con la F, 
la hipétesis nula puede admitirse o, al menos, no puede desecharse 
Las diferencias encontradas entre ambas series de valores de £ 
pueden explicarse por el azar. No existen, pues, diferencias sig- 
nificativas en la precisién con que ambos métodos reproducen los 
valores de s.
TABLA VIII. 2 . Sistema 3-hidroxipiridina/CHCl^
n 6exp.










1 10,63 10,52 0,11 0,0122 11,46 -0,83 0,6889
2 11,56 11,49 0,07 0,0045 12,20 -0 ,64 0,4096
3 11,99 12,33 -0,34 0,1172 12,84 -0,85 0,7225
4 13,27 13,40 -0,13 0,0165 13,67 -0,40 0,1600
5 14,76 14,88 -0,12 0,0153 14,85 -0,09 0,0081
6 15,65 15,87 -0,22 0,0472 15,69 -0,04 0,0016
7 17,35 17,10 0,25 0,0613 16,74 0,61 0,3721
8 19,87 18,69 1,18 1,3841 18,17 1,70 2,8900
9 22,26 20,98 1,28 1,6499 20,34 1,92 3,6864
10 20,61 20,9 8 -0,37 0,1336 20,34 0,27 0,0729
11 23,05 24,84 -1,79 3,1954 24,50 -1,45 2,1025
12 25,53 25,89 -0,36 0,1287 25,78 -0,25 0,0625
13 28,69 28,03 0,66 0,4358 28,67 0,02 0,0004
E 235,22 235,00 0,22 7,2017 235,25 -0,03 7,490
VALORES MEDIOS
METODO 4 (B) METODO 7 (A)
^exp ^calc. d d^ ^calc. d d2
18 ,09 ,18,08 1,69-10 0,554 18,10 -2,3-10"^ 0,576





Valores entre métodos Valores tabulados 
(Nivel de confianza del 99%)
t 5,994-10“^ 3,0545
T 1,527 4,155
Por ültimo, construimos la misma tabla de valores (Ta­
bla VIII.3) para los Métodos 6 y 7 con los datos de las disolu- 
ciones de 2-piridona en cloroformo correspondientes al intervalo 
de concentraciones (0,1 M-5*10 M^) (Tabla VI.1).
TABLA VIII.3. Sistema 2-piridona/CHCl^
n ^exp.









1 47,27 45,94 1,33 1,78 52,28 -5,01 25,100
2 49,11 49,81 -0,70 0,50 53,95 -4 ,84 23,426
3 54,67 55,28 -0,61 0,37 56,38 -1,71 2,924
4 60,61 59,28 1,33 1,78 58,20 2,41 5,808
5 65,82 64,48 1,34 1,81 60,63 5,19 26,936
6 63,05 64,48 -1,43 2,03 60,63 2,42 5,856
7 67,65 70,88 -3,23 10,45 63,75 3,90 15,210
8 • 69,18 81,65 -12,47 155,49 69,31 -0,13 1,690
9 84,14 101,60 -17,46 304 ,96 80,98 3,16 9,9856
10 77,28 101,60 -24,32 591,61 80,98 -3,70 13,6900
11 84,45 107,72 -23,27 541,44 85,03 -0,58 0,3364
12 94,90 122,53 -27, 63 753 ,54 96,09 -1,19 1,4161
E 818,13 925,25-107,12 2375,73 818,05 8-10“^ 132,3785
VALORES MEDIOS
METODO 6 (A) METODO 7 (B)
Gexp. Ëcalc. d d^ Ecalc. a d2
68 ,18 77,10 -8,93 197,98 68,17 6,7-10 -3 11,0315
S (e) 15,4 3,64




Valores entre métodos Valores tabulados 







Si aplicamos la prueba o el criterio del valor de t, 
podrîa admitirse la hipétesis nula. El valor obtenido de 1,870 
se encuentra comprendido entre los de las tablas para los nive­
les de confianza del 90 % y 95 %. Por lo tanto, podemos arries- 
garnos por igual a rechazar la hipétesis de que existen diferen­
cias significativas entre los métodos, como a aceptarla (182).
Teniendo en cuenta el valor que toma la F de Snedecor 
en este caso, podemos rechazar perfectamente la hipétesis nula. 
El valor calculado entre métodos es muy superior al encontrado 
en las tablas para niveles de confianza mayores del 99 % de 
confianza. Por lo tanto, las diferencias entre la precisién de 
los métodos para determinar e_ son "altamente significatives". 
Puede afirmarse que el Método 7 es el que proporciona resultados 
mâs adecuados, con valores mSs pequenos para la dispersién, para 
el tratamiento de asociaciones intermoleculares por enlace de 
hidrégeno en disoluciones de 2-piridona.
A continuacién representamos en forma de tabla (Tabla 
VIII.4) las conclusiones a que hemos llegado sobre métodos mâs 
adecuados a nivel estadîstico para cada uno de los sistemas es- 
tudiados. Se ofrecen los parâmetros de asociacién, asî como sus 
errores estândar estimados por el câlculo, o bien aplicando las 
expresioUC-S adecuadas
Es de destacar los pequenos errores relatives con los 
que se han obtenido los parâmetros, especialmente la absortivi- 
dad molar debida al monémero, (e < 4 % en todos los casos),
y la constante de asociacién para el dîmero, (e< 10 % en
todos los casos. Normalmente este tipo de constantes de equili-
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librio suelen determinarse con errores comprendidos entre el 10 
y el 5 0 %.
TABLA VIII.4 . Parâmetros de asociaciôn ôptimos para cada corn - 





Metodo 4 Metodo 7
2-Piridona 
Metodo 7
^m 64,2±l,2;e=2% 33,6 39,8±l,4;e=3,5% 226±4;e=2%
"d 32,2±2,G;e=8% 0,41 8,8±2,2;e=25% 74,2±5,G;e = 7 ,5 %
^m
0,5U±0,03;e^6% 1,21.10"2 0,22±q^G;e=27% 0,33±0,03;e=9%
k 36,3±l,l;e=3% 24,2 67±6;e=9%
711±26;e=4%
Las absortividades molares que hemos calculado, tanto 
para el monomero como para el dîmero aumentan en el sentido:
3-hidroxipiridina<4-piridona< 2-piridona 
Mientras eue los coeficientes r que relacionan ambas absortivida­
des, lo hacen en el sentido:
3-hidroxipiridina< 2-piridona< 4-piridona 
Eh ningun caso estos parâmetros han tomado un valor proximo a la 
unidad.
El valor elevado de la constante de dimerizacion, segun
dimero ciclico de estructura (VII), estâ en buen acuerdo con los
valores (mâs elevados) encontrados por Kulevsky y Reineke (89)
para disoluciones de 2-piridona en tetracloruro de carbono a varias
temperatures, mediante medidas de TR. Sin embargo es bastante mayor 
que el valor modido, de 15 0 a 25°C, por Hamme s (194) mediante me-
didas cineticas por absorcion ultrasonica con disoluciones
de 2-piridona en cloroformo. Este no es de extrahar teniendo 
en cuenta la falta de precisién con los datos suministrados por 
este tipo de técnicas de relajacién.
VIII.2.2. Heteroasociacién
Hemos podido comprobar una gran homogeneidad en los va­
lores obtenidos por los diverses métodos utilizados, al contra­
rio de lo observado en la autoasociacién de piridonas. La mayor 
parte de estos métodos de câlculo han proporcionado, como ya vi- 
mos en el Capitule VII, valores de £ y K que coinciden dentro del 
error estimado en cada uno.
La razén de esta discrepancia entre los resultados homo- 
géneos en heteroasociacién y no homogéneos en autoasociacién no 
sélo se debe a la estructura semejante de las ecuaciones utili- 
zadas en el primero de los casos. También es consecuencia de la 
eleccién de las condiciones expérimentales, en particular de las 
concentraciones del donor (constante) y del aceptor en las diso­
luciones .
Hemos mantenido el criterio de mejora de la precisién 
segûn Person (74) para el intervalo de concentraciones. Como ya 
comentamos en II. 2.2. (pâg. ), en estas condiciones se mejora
la exactitud en las determinaciones de constantes de equilibrio 
para la formacién de complejos débiles.
Una primera comparacién de resultados se obtiene de la 
contemplacién de las Tablas VII.3, VII.5 y VII.13, obtenidas por 
los Métodos 8, 9 y 13 con la Tabla de datos VII.1, comûn a las 
très. La elevada coincidencia entre los valores de Y ha
sido interpretada analizando los valores que toman en cada me­
todo los diversos términos de sus ecuaciones de ajuste. En el 
Método 13 (ROSE-DRAGO 3), el têrmino [A/(bE^)]-C^^ que aparece 
en la expresién {84} supone sélo entre un 0,8 a 1,5 % del valor 
que toma [(C^^Cgbe^ï/Aj-Cg para todos los puntos utilizados.
Se comete, pues, sélamente un error de un 1 % en los datos ex­
périmentales al utilizar las ecuaciones de los Métodos 8 é 9 en 
lugar de las ecuaciones {84} y {85}.
Un procedimiento que utiliza unas ecuaciones tan sen- 
cillas como el de Scott (Método 9), consigne mejorar la preci­
sién con respecte al mâs utilizado de Benesi y Hildebrand (Mé­
todo 8). Esta mejora se manifiesta tanto en los errores con 
que se determinan y K^, como por las pruebas estadîsticas de 
significacién. El error estândar de los valores calculados pa­
ra la y de la ecuacién son unas diez veces menores que en el
2Método de Benesi y Hildebrand, y las varianzas del orden de 10 
veces mâs pequenas. El resto de los estimadores del ajuste va­
ria para ambos métodos en el mismo sentido (Tablas VII.3 y VII.5).
A pesar de utilizar una ecuacién mâs compléta, como es 
la {85}, el Método 13 sélo consigne mejoras no significatives en 
los estimadores del ajuste (Tabla VII.13), y ninguna para e^ y 
. Posiblemente esto sea debido a errores que introduce el 
câlculo al manejar valores aproximados de e^ para sucesivos ciclos.
El método grâfico no ha demostrado ser adecuado para 
nuestros datos. Gracias a la seleccién de parejas de rectas que 
hemos efectuado, se ha conseguido obtener unos valores medios, 
y K^^que, si bien poseen un grade grande de iinprecisién, coinciden
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con los del resto de los métodos dentro de los limites de sus 
errores estimados.
Tanto el Método de Keetelar (Método 10) como el Método 
12 (ROSE-DRAGO 2), que utilizan una serie restringida de los da­
tos de la Tabla VII.1 (Tabla VII.6), no supone ninguna mejora en 
el ajuste respecto a los métodos (mâs sencillos) anteriores. Aqui 
el procedimiento de Keetelar, que es menos complejo que el de 
Rose y Drago correspondiente, por la forma de los términos de 
sus ecuaciones respectives, rinde mejores resultados. Puede com- 
probarse observando las Tablas VII.7 y VII.9. También aqui es 
posible explicar la causa de estas mejoras a favor del método 
sencillo. Los valores que toma
AH ■
pueden considerarse insignificantes frente a los que toma
^AH^B^^^c”^AH^ o
para nuestro sistema. Para los nueve puntos de las Tablas VII.6 
y VII.8, el despreciar el primer têrmino senalado arriba frente al 
segundo supone errores iguales o inferiores al 1 %. Luego el tra­
tamiento de la informacién espectroscépica disponible mediante 
el Método 12 supone una complicacién innecesaria. Sobre todo si 
se tiene en cuenta la imprecisién propia de los datos expérimen­
tales con los que se han obtenido las absorbancias a distintos es- 
pesores de la disolucién diluida de 4-piridona (C^g=2*10 ^M). Y
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también el tener que introducir valores de prueba, imprecisos 
de origen, para la obtencién de resultados.
VIII.3. DISTRIBUCION DE ESPECIES MOLECULARES
Hemos examinado cémo se distribuyen las distintas espe- 
cies moleculares présentes en el equilibrio de disolucién: moné­
mero y dîmero, a distintas concentraciones, para las très piri­
donas cuya autoasociacién hemos estudiado. Las ecuaciones uti- 
lizadas para calcular las concentraciones de monémero y dîmero, 
en cada caso, han sido:
- 1 + 7 l+8Kp^ Co - Cl
  '  —
respectivamente. También se han obtenido los valores de 3as frac-
ciones molares de los monémeros y de las especies dîmeras, defi- 
nidas por la expresién general:
i c.
X = ---- (para i=l,2)
Co
Como valores de la constante de asociacién del dîmero, 
K^, para cada una de las piridonas en disoluciones de cloroformo, 
se han tomado los obtenidos por el Método 7, utilizando el progra* 
ma de câlculo en forma "HIPOCROM". Cuando se han considerado dos 
series de valores para las concentraciones, como hemos hecho para 
la 4-piridona y 2-piridona, los valores de las constantes de aso­
ciacién que se han utilizado son los que obtuvimos para el inter­
valo de concentraciones iguales o inferiores a 0,1 molar. Con 
ello tenemos en cuenta las restricciones, ya sehaladas en las 
introducciones de las secciones IV a la VI, sobre las concentra-
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Clones en las que se cumplen bien las hipôtesis de existencia 
de especies dîmera y monômera sôlamente.
En las Tablas VIII.4, VIII.5 y VIII.6 pueden observai- 
se los resultados obtenidos para la distribuciôn de especies mole* 
culares en las diferentes piridonas.









10,00 3,1 0,31 3,45 0,69
8,00 2,7 0,34 2,65 0,66
5,00 2,0 0,40 1,5 0,60
1,00 0,67 0,67 0,17 0,33
0,80 0,57 0,71 0,12 0,29
0,70 0,51 0,73 0,10 0,27









15,00 3,0 0,20 6,0 0,80
12,00 2,6 0,22 4,7 0,78
10,000 2,4 0,24 3,8 0,76
8,026 2,1 0,26 3,0 0,74
6,026 1,8 0,30 2,1 0,70
5,000 1,6 0,32 1,7 0,68
3,997 1,4 0,35 1,3 0,65
3,017 1,2 0,39 0,91 0,61
■ 2,025 0,91 0,45 0,56 0,55
1,000 0,57 0,57 0,22 0,43
0,8097 0,49 0,60 0,16 0,40
0,4988 0,34 0,69 0,08 0,31
TABLA VIII.6. Distribuciôn de poblaciôn en la 2-piridona
i









10,000 0,80 0,08 4,6 0,92
8,034 0,72 0,09 3,7 0,91
6,056 0,62 0,10 2,7 0,90
5,000 0,56 0,11 2,2 0,89
3,962 0,49 0,12 1,7 0,88
3,032 0,43 0,14 1,3 0,86
2,005 0,34 0,17 0,83 0,83
1,000 0,23 0,23 0,39 0,77
0,8151 0,21 0,26 0,30 0,74





El trabajo que ha sido desarrollado en esta Memoria ha 
consistido, fundamentalmente, en la aplicaciôn de la espectrosco- 
pîa molecular en la zona infrarroja a la determinaciôn de absor­
tividades molares y constantes de asociaciôn en el equilibrio.
Los datos expérimentales procedentes de este estudio 
han sido tratados de acuerdo con diversos métodos para extraer 
la mayor informaciôn posible sobre la naturaleza de las interac- 
ciones moleculares y especies asociadas présentes en las diso­
luciones. Algunos de los métodos de tratamiento de datos para 
el câlculo de constantes de equilibrio han sido propuestos por 
nosotros, y el resto han sido tomados de entre los propuestos 
en la bibliografîa como los mâs adecuados para los sistemas de 
asociaciôn estudiados aquî. Los resultados procedentes de los 
distintos procedimientos de câlculo empleados, han sido contras- 
tados y analizados crîticamente en base a: 1) las hipôtesis
iniciales, simplificaciones, forma de las ecuaciones que utili­
zan, y adecuaciôn de las mismas a los datos expérimentales;
2) pruebas estadîsticas que miden la precisién de los resultados 
y de los datos a la ecuaciôn de ajuste.
Hemos realizado un estudio detallado de los espectros 
infrarrojos de las très piridonas examinadas, tanto en pastillas 
de BrK como en disolucién, principalmente en cloroformo. Se han 
tabulado por frecuencias e intensidades relativas todas las ban-
das observadas para estos compuestos. Simultâneamente, se ha 
conseguido realizar una asignacidn de frecuencias a modes de 
vibraciôn de las molëculas. Los resultados obtenidos han sido 
satisfactorios, en buena concordancia con los resultados apare- 
cidos en las ûltimas publicaciones sobre estos compuestos.
En el anâlisis previo de los espectros infrarrojo en 
estado sôlido y en disolucién de cloroformo se ha puesto una 
especial atenciôn en las zonas de las vibraciones v(N-H), v(0-H) 
y v(C=0). Hemos podido asî precisar la manifestaciôn espectros- 
côpica de la asociaciôn intermolecular, especialmente en diso- 
luciôn. También se ha conseguido fijar el intervalo de concen­
traciones mâs adecuado en cada caso, de acuerdo con la intensi- 
dad de la asociaciôn, la solubilidad de la sustancia y los es- 
pesores de disolucién mâs adecuados para realizar medidas de 
absorbancia.
Las desviaciones de la ley de Lambert-Beer, que se han 
observado para todas las disoluciones en cloroformo, para la banda 
correspondiente a v(A-H) libre, han sido interpretadas como 
debidas, principalmente, a la asociacién intermolecular por en­
lace de hidrégeno. La formacién de complejos moleculares por 
enlace de hidrégeno en estos compuestos, ha sido evidenciada por 
numerosas técnicas instrumentales, que comprenden desde difrac- 
cién de rayos X (para la 2-piridona), hasta espectrometrîa de 
masas, pasando por todas las espectroscopîas moleculares (IR, 
UV-VIS, RHN, etc.). Sin embargo, el atribuir la asociacién 
intermolecular a un ûnico mécanisme de interaccién como agente 
causal, por muy prédominante que este sea, no es sino una forma 
de simplificacién. Posiblemente, a las interacciones de primer
orden, que hemos considerado aquî (el enlace de hidrégeno), se 
sumen otras de menor intensidad, como pueden ser las de apila- 
miento o solvofébicas a elevadas concentraciones, y quizâs in­
teracciones de tipo polar. Estas ûltimas, debido a la parti­
cular estructura electrénica y corrientes de anillo que presen- 
tan los compuestos estudiados (Fig. III.1), pueden tener cierta 
importancia incluso en las disoluciones de cloroformo.
Los datos de concentraciones iniciales, C^, espesores 
de disolucién, b, y absorbancias medidas. A, se han sometido a 
diversos tratamientos grâficos y numêricos. Se han utilizado 
varios programas de câlculo numêrico, que utilizan computadoras, 
para poder obtener como informacién de salida valores para £ y K.
Las ecuaciones utilizadas para el ajuste de los datos 
expérimentales han sido muy satisfactorias para el tipo de he­
teroasociacién que hemos estudiado; mientras que las ecuaciones 
y programas de câlculo utilizados para tratar la autoasociacién 
han dado resultados muy variados.
Se han obtenido las constantes de asociacién y otros 
parâmetros de la asociacién taies como las absortividades del 
monémero y del dîmero para la 4-piridona, 3-hidroxipiridina y 
2-piridona en disoluciones diluîdas de cloroformo. En este 
sentido los métodos numêricos, y concretamente los que utili­
zan programacién han demostrado ser muy superiores a los que 
son total o parcialmente grâficos. Tanto los métodos de esti­
macién paramêtrica que utilizan un programa especial de câlculo 
basado en la propiedad de mînimos cuadrados de la matriz gene- 
ralizada inversa, asî como los métodos de optimizacién de la
extrapolacién de la curva e = f(C^) a valores de 0^=0, han dado 
unos resultados de ajuste a los datos perfectamente aceptables, 
para la autoasociacién.
El estudio de la interaccién entre molëculas de 4-piri­
dona y del 1,3-dimetil uracilo por enlace de hidrégeno se ha 
planteado de forma parecida. Primero se han obtenido los parâ­
metros de la asociacién (e, K, etc.) aplicando ecuaciones teé- 
ricas a los datos expérimentales mediante programas de câlculo. 
Las ecuaciones ajustadas y optimizadas para los datos expérimen­
tales se han representado grâficamente, junto con los puntos ex­
périmentales correspondientes.
La aplicacién del método grâfico de Rose y Drago, me­
diante la representacién de K  ^ frente a o bien ,
para obtener los puntos de corte entre parejas de rectas, ha 
dado unos resultados que no pueden considerarse satisfactorios.
La obtencién de resultados, en casi todos los casos,
como soluciones del procedimiento de mînimos cuadrados nos ha
permitido realizar una estimacién de los errores que afectan a 
los parâmetros calculados. Un anâlisis de los errores expérimen­
tales y de su influencia sobre los resultados ha revelado que las 
soluciones contienen un error del mismo orden o inferior, a ve­
ces, que el previsto.
El estudio comparative efectuado en la ûltima parte de 
esta Memoria ha permitido decidir cuâles pueden considerarse como 
valores mâs adecuados para las absortividades molares de monémero 
y dîmero, asî como para la constante de asociacién, entre los
distintos resultados obtenidos para cada uno de los cuatros sis­
temas de asociaciôn intermolecular estudiados. Si se exceptûa 
un trabajo sobre la 2-piridona en disoluciones de tetracloruro 
de carbono, estos compuestos no habîan sido investigados con an- 
terioridad por espectroscopîa IR con la finalidad de obtener 
constantes de asociaciôn para el equilibrio en disolucién. Por 
consiguiente, no hemos podido comparar nuestros resultados, como 
hubiera sido nuestro deseo, con los de la bibliografîa.
CONCLUSIONES
1) Los espectros infrarrojos de la 4-piridona, 3-hidroxi­
piridina y 2-piridona en estado sôlido y en disoluciones de clo­
roformo muestran la existencia de fuertes asociaciones intermo­
leculares por enlace de hidrégeno. Las observaciones se han 
realizado sobre las bandas de asociacién que aparecen en las zo­
nas de 2000 a 3600 cm ^, y de 1300 a 1700 cm ^.
2) Se ha propuesto un modèle original de asociacién en 
estado sélido para los très derivados de la piridina. Se consi­
déra en el mismo que las molëculas de piridona se encuentran aso­
ciadas segün cadenas lineales formadas por unidades de asocia­
cién, que se repiten o intercalan, cuando son diferentes o no 
homogëneas. Posiblemente, estas cadenas se encuentran arrolla- 
das en forma de hëlice, como se ha podido confirmer para la 2- 
piridona en forma cristalina por difraccién de rayos X, no sélo 
para las molëculas de este compuesto, sino tambiën en la 3-hi- 
droxipiridina.
Con el modelo propuesto se consigue explicar cualita- 
tivamente de forma satisfactoria la forma y estructura de las 
anchas bandas de asociacién de estos compuestos, e incluso la 
diferente localizacién del centre de dicha banda v(A-H) aso- 
ciada. No se rechaza la explicacién, dada por otros autores, 
de existencia de resonancia de Fermi como causante del ensan- 
chamiento de esas bandas de asociacién.
El modelo de asociaciôn que considérâmes, se basa en 
las reconocidas propiedades de tautomerîa prototrôpica de estos 
compuestos, asî como en las formas résonantes neutras y dipola- 
res ("Zwitteriônicas") propuestas para sus molëculas. El anâ­
lisis de sus espectros infrarrojos ha servido para corroborar 
la existencia, al menos en estado sôlido^ de dichas estructuras 
electrônicas.
3) La estructura de las bandas asignadas como v(c=0) 
para la 2-piridona y 4-piridona en los espectros de disoluciones 
en cloroformo, con numerosos submâximos, se ha interpretado como 
originada por un efecto de resonancia de Fermi. Numerosos re- 
gistros realizados con una amplia variedad de disoluciones y
en condiciones especiales de expansiôn, han permitido confirmer 
esta hipôtesis. Se consiguen asî compatibilizar las mâs recien- 
tes interpretaciones teôricas y empîricas sobre las controver- 
tidas asignaciones de las bandas de estos compuestos en esta 
zona, en el sentido de un acoplamiento entre las vibraciones de 
tensiôn v(C=0) y v(C=C).
4) Se proponen diverses ecuaciones teôricas originales 
para calcular simultâneamente, mediante programas de estimacién 
paramêtrica, los valores de e y K en equilibrios de autoaso­
ciacién. En todas elles se relacionan directamente los datos 
expérimentales obtenidos, como son la absorbancia por unidad de 
espesor de disolucién (A/b) con la concentracién inicial de la 
sustancia en la disolucién (C^).
Se ha conseguido tener en cuenta las distintas espe- 
cies moleculares que pueden formarse en las disoluciones es- 
diadas: monômero, dîmeros abiertos y dîmeros ciclicos.
5) Dos de les mêtodos y ecuaciones propuestos, el Mê-
todo 5 y el Mêtodo 6, permiten, por primera vez, obtener infor-
maciôn cuantitativa procédante de datos espectroscôpicos sobre 
constantes de asociaciôn para dîmeros abiertos y cîclicos en 
multiequilibrios intermoleculares por enlace de hidrôgeno. Los 
resultados obtenidos en este sentido ban sido satisfactorios, 
si bien creemos que deben afinarse aûn mâS/tanto las ecuaciones 
como los procedimientos de câlculo combinados con una cuidadosa
eleccidn de los intervalos de concentraciôn de las disoluciones
empleadas.
6) En el estudio de autoasociaciones hemos podido con­
firmer que la elecciôn de concentraciones y espesores de la di- 
soluciôri, para el registre de los espectros infrarrojos en con- 
diciones analîticas cuantitativas, es absolutamente imprescin- 
cindible. La exactitud de las determinaciones depende también 
en un grade muy elevado, como hemos podido comprobar al anali- 
zar series distintas de datos expérimentales, del nümero de 
puntos disponibles para el ajuste mediante ecuaciones teôricas.
7) Un anâlisis espectroscôpico detallado nos ha permi- 
tido asegurar que la 4-piridona en disoluciones de cloroformo 
se encuentra en forma monômera, totalmente sin asociar, para
— 4 —3disoluciones del orden de 8"10 M a 1*10 M. La evidencia 
experimental para esta conclusion final ha sido conseguida en 
la zona de absorciOn v(C=0), fundamentalmente, asî como en la 
zona de absorciôn v(N-H).
8) Para los intervalos de concentraciôn elegidos para 
cada sistema de autoasociaciôn, las ecuaciones de ajuste 
desarrolladas para el tratamiento de especies monômera y dîmera 
en las disoluciones se han acomodado muy bien a los datos ex­
périmentales. Por lo tanto, es posible considerar que la es- 
pectroscopîa infrarroja résulta ser una herramienta de inves- 
tigaciOn adecuada para confirmar o rechazar las teorîas sobre 
el mecanismo de interacciones moleculares en que se basan las 
ecuaciones de tratamiento de datos propuestas.
9) Se ha podido confirmar la existencia de especies 
moleculares asociadas de orden superior al dîmero para las di­
soluciones de 4-piridona y 2-piridona en cloroformo. Las dis- 
crepancias observadas entre los valores de las absortividades 
y constantes de asociaciôn calculadas para distintos interva­
los de concentraciôn constituyen una evidencia irrefutable.
10) Hemos determinado las constantes de equilibrio, a 
la temperatura ambiente en el interior del espectrofotômetro 
infrarrojo, para las asociaciones intermoleculares segûn dî­
meros de la 4-piridona, 3-hidroxipiridina y 2-piridona en di­
soluciones de cloroformo. Se presentan también resultados para
las absortividades molares del mondmero y del dimero en el equi­
librio, para la banda v(A-H) libre, asî como de otros paramétrés 
moleculares, y la ecuaciôn de ajuste ôptima en cada caso.
Los valores obtenidos para las constantes de asociaciôn 
permiten asegurar que estes compuestos se encuentran entre los 
que son capaces de formar dîmeros mâs estables. La estabilidad 
de los dîmeros cîclicos de la 2-piridona es perfectamente compara­
ble a los dîmeros por enlace de hidrôgeno que forman les âcidos 
carboxîlicos, como ya habîa sido indicado por otros autores.
11) Para la autoasociaciôn de los compuestos estudiados 
no se confirma la existencia de una correlaciôn entre los despla- 
zamientos de frecuencia, Av, y los parâmetros termodinômicos y 







(cm ^ ) (mol *1)
-AG° (315K) 
(kcal'iTDl )^
4-piridona I 3434 3223 200 36,3+ 1,1 2,25 ±0,20
3-hidroxipiridina j 3565 3260 305 67 ±6 2,63± 0,80
2-piridona j 3398 3264 134 711 ± 26 4,11 ±0,80
13) En el estudio de la asociaciôn de 4-piridina con 
1,3-dimetil uracilo se ha podido confirmar la existencia de êsta 
gracias a las absortividades molares encontradas a la frecuencia 
de 3255 cm  ^para las disoluciones en cloroformo del donor de 
protones o âcido:
= 1 7 3  (mol ^«I’cm
del aceptor de protones o base;
Gg = 8 (mol ^‘l-cm
y de las disolucines de ambos en el equilibrio
G^ = 872 (mol ^-I'cm
Ademâs de otras evidencias espectroscdpicas. El cambio radical 
observado en la absortividad a la frecuencia de medida sdlo puede 
explicarse por la existencia de un complejo formado por la hetero- 
asociaciôn de las moléculas présentes.
14) Las ecuaciones elegidas para dar cuenta del equilibrio 
de heteroasociaciôn han proporcionado resultados bastante homogô- 
neos y, desde luego, altamente satisfactorios. El câlculo para la 
constante de asociaciôn indica que el enlace de hidrôgeno entre 
las molôculas de 4-piridona y 1,3-dimetil uracilo es mucho menos 
estable que cuando se unen por enlace de hidrôgeno dos moléculas 
del primer compuesto, Posiblemente tenga una gran influencia en 
este hecho la presencia en el anillo de piridina de radicales me- 
tilo que, en posiciones contiguas a los grupos aceptores C=0, im- 
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